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INTRODUCTION GENERALE
L’ensemble de notre société, tant au sein de la communauté scientifique que du côté 
du grand public, montre aujourd’hui une volonté de contribution à l’amélioration de la gestion 
des déchets et un désir de voir les industries s’inscrire dans une logique de développement 
durable. L’énergie nucléaire ne déroge pas à cette règle et la communauté scientifique 
multiplie les recherches sur la gestion des déchets radioactifs. Ainsi, de nombreux 
programmes ont été initiés afin de proposer des solutions durables pour la gestion des déchets 
nucléaires. Les phénomènes d’adsorption interviennent dans les processus géochimiques 
gouvernant le transport des contaminants. En effet, la sorption est l’un des principaux 
phénomènes pouvant affecter la migration des radioéléments à travers l’environnement. Le 
stockage des radioéléments dans des formations géologiques pourrait constituer une solution à 
long terme pour la gestion des déchets nucléaires. Ainsi, de nombreuses études de sorption 
d’ions radiotoxiques sur des surfaces minérales variées sont menées afin de prédire le devenir 
des radioéléments dans le milieu géologique dans l’optique d’un stockage des déchets 
radioactifs en milieu naturel. 
Outre un travail sur l’aval du cycle électronucléaire, les chercheurs s’attèlent à 
améliorer les procédés de production de l’énergie nucléaire. En effet, une meilleure 
compréhension des phénomènes de corrosion au sein des réacteurs à eau sous pression (REP) 
permettrait d’optimiser les conditions dans ce milieu complexe et de diminuer ces 
phénomènes qui peuvent favoriser la détérioration des matériaux, réduisant ainsi leur durée de 
vie et rendant leur remplacement nécessaire prématurément. Beaucoup d'études ont d’ores et 
déjà été menées sur le sujet, cependant de nombreuses recherches doivent encore être 
réalisées, en particulier sur la compréhension des phénomènes de sorption qui peuvent 
intervenir suite à la corrosion. 
Ce travail réalisé en collaboration avec EDF (Electricité De France) s’inscrit d’une 
part, dans le cadre du stockage en site géologique profond des déchets radioactifs à haute et à 
moyenne activité et à vie longue (HAVL et MAVL respectivement) et d’autre part, dans le 
contexte des phénomènes de corrosion pouvant intervenir dans les REP. 
Ainsi, mon travail portant sur la rétention des éléments sur des surfaces minérales a pour 
objectif d’approfondir les connaissances sur les processus intervenant à l’interface solide-
solution aqueuse afin de mieux évaluer le comportement des éléments dans l’environnement 
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et de mieux appréhender les phénomènes de sorption pouvant intervenir à la suite de la 
corrosion des composants en acier au carbone du poste d'eau du circuit secondaire des REP. 
Plus précisément, mon travail concerne l’étude des phénomènes de sorption intervenant 
entre un ion radiotoxique « modèle » en solution aqueuse, l’ion uranyle UO2
2+ et deux 
substrats minéraux : la monazite, composé méthodologique, système relativement simple sur 
lequel une étude structurale à température ambiante a déjà été réalisée [1,2] et la magnétite, 
dépôt poreux issu de la corrosion des composants en acier au carbone du poste d'eau du circuit 
secondaire des REP et produit de corrosion des containers métalliques destinés au stockage 
des déchets radioactifs en formation géologique profonde [3,4]. 
La manipulation de l’ion uranyle est, comparativement à d’autres actinyles, moins 
contraignante de par la faible activité des isotopes manipulés. Sa plus grande solubilité en 
milieux aqueux en fait un ion particulièrement mobile au contraire de U(IV). Comme d'autres 
actinyles, U(VI) va donc pouvoir migrer plus facilement ce qui fait des actinyles, des ions 
potentiellement plus problématiques que les actinides (IV). De plus les propriétés 
fluorescentes de U(VI) en font un bon candidat pour une étude structurale. En effet, l'uranyle 
peut être utilisé comme "sonde structurale" lors d'analyses spectroscopiques permettant 
d'acquérir des contraintes expérimentales pour la modélisation des données de rétention. L’ion 
uranyle UO2
2+ constitue donc un modèle adapté à l’étude de la migration des actinyles dans 
l’environnement. 
Les paramètres régissant le comportement des radioéléments vis-à-vis de leur 
environnement, qu’il soit naturel ou non, sont nombreux. Les ions en présence dans le milieu, 
le type d’électrolyte, la force ionique du milieu, le type et la concentration initiale de l’ion à 
sorber, le type de solide (sa structure cristallographique, sa pureté, sa surface spécifique, les 
phénomènes de dissolution, de précipitation de surface ou encore d’oxydo-réduction auxquels 
il est soumis) ou la concentration en solide dans la suspension sont autant de paramètres qui 
influencent les réactions et interactions entre un élément et son environnement. Beaucoup 
d’auteurs se sont d’ores et déjà intéressés aux phénomènes intervenant aux interfaces solide-
solution en étudiant les propriétés de surface du minéral et les caractéristiques de la solution à 
son contact qui déterminent la distribution des ions, mais peu d’entre eux ont étudié 
l’influence de la température sur ces phénomènes. Bien que des études aient été menées afin 
de limiter l'élévation de température due à la radioactivité des déchets radioactifs dans le 
cadre d'un stockage en géologie profonde (espacement des alvéoles, disposition adaptée des 
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colis), la température au contact des colis pourrait atteindre 100°C. Ces variations de 
température sont susceptibles de modifier significativement la sorption. En effet, les données 
rapportées dans la littérature indiquent que de telles augmentations de température peuvent 
influencer, de manière aussi importante que le pH, la sorption [5,6]. Il est donc fondamental de 
mieux appréhender l’influence de la température sur ce phénomène. Le présent travail se 
propose d’étudier d’une part l’influence de l’électrolyte (à l'aide de trois milieux plus ou 
moins complexants) sur l’interaction entre l’uranyle et le matériau mais également d’observer 
l’impact d’une variation de température (de 25°C à 95°C) sur les phénomènes de rétention de 
l’uranyle. 
Trois électrolytes supports ont été choisis pour réaliser cette étude de sorption de 
l'uranyle sur la monazite. Le premier milieu, NaClO4, constitue dans ce travail un milieu de 
"référence". En effet, la spéciation de l'uranyle dans une solution de perchlorate de sodium est 
relativement simple compte tenu des propriétés non complexantes des ions Na+ et ClO4
-, ainsi 
un nombre limité d'équilibres est à prendre en compte. Le second électrolyte est le nitrate de 
sodium, ce milieu modifie la spéciation en solution mais les ions constitutifs de cet électrolyte 
ne se sorbent pas, a priori, à la surface de la monazite. Enfin, le dernier milieu, le sulfate de 
sodium, est un milieu complexant. Dans cet électrolyte, l'état de surface du substrat est 
modifié par des phénomènes de sorption des sulfates, en effet ces ions sont connus pour se 
sorber spécifiquement sur les surface minérales [7]. Par ailleurs, la spéciation de l'uranyle en 
solution est également modifiée dans ce milieu. 
L’étude du paramètre température passera par l’acquisition et la modélisation de courbes 
de titrages potentiométriques des substrats et des sauts de sorption à différentes températures 
en imposant des "contraintes expérimentales". En effet, la mesure directe des chaleurs de 
réactions par mesures calorimétriques et l'identification des entités de surface formées par 
analyses spectroscopiques permettront de réduire le nombre de degrés de liberté lors de la 
simulation des courbes expérimentales. 
L’interface solide-solution aqueuse est un milieu complexe de par le nombre important de 
processus qui s’y produisent. Il est donc important, pour comprendre les phénomènes de 
sorption, d’étudier séparément les différents processus impliqués. Ce travail est donc scindé 
en plusieurs parties : le solide seul (d'un point de vue massif) a été caractérisé afin de 
déterminer sa structure, sa pureté et sa surface spécifique. Ceci dans l’optique de mieux 
comprendre le comportement qu’adopte le substrat au contact d’une solution exempte 
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d’uranyle en premier lieu (étape d’hydratation du solide, étude des propriétés acido-basiques 
du substrat), puis au contact d’une solution contenant l’uranyle (étape de sorption). En 
parallèle, la spéciation en solution a été déterminée afin de prédire les espèces potentiellement 
sorbées à la surface en fonction de l'électrolyte choisi. 
Ce travail est divisé en trois chapitres. Le premier traite du choix des substrats et de la 
description de l'interface solution aqueuse-solide. Le suivant est consacré à la caractérisation 
de la monazite et le dernier présente les résultats de l'étude de la sorption de l'uranyle sur la 
monazite et les tests préliminaires réalisés sur la magnétite. 
Le premier chapitre comporte deux parties. La première est consacrée à expliciter le choix 
des substrats étudiés. Les solides choisis devant permettre à la fois une étude physico-
chimique et structurale mais aussi une étude calorimétrique. L'oxyde de titane avait été 
initialement retenu car il constituait un système simple, parfaitement caractérisé d'un point de 
vue massif et acido-basique en raison de l'abondance d'études de sorption dont il avait déjà 
fait l'objet. Il sera brièvement montré en quoi ce substrat ne constitue pas un modèle adapté à 
l’étude calorimétrique que nous souhaitons mener et pourquoi notre choix s’est porté vers 
l’orthophosphate de lanthane LaPO4 en tant que composé méthodologique. Le second volet de 
ce premier chapitre est quant à lui consacré à un bref état de l’art sur les phénomènes physico-
chimiques en lien avec l’interface solution aqueuse-solide et sur la réactivité des oxydes 
métalliques en solution aqueuse. 
Le second chapitre traite des propriétés physico-chimiques et acido-basiques de la 
monazite. Le matériau sera caractérisé d'un point de vue massif puis sa mise en suspension 
sera étudiée. La détermination des constantes d'équilibre associées aux réactions acido-
basiques seront déterminées par modélisation des courbes de titrages potentiométriques des 
suspensions. Les simulations seront réalisées en contraignant au maximum le système. Dans 
cette optique le modèle 1-pK sera utilisé et des contraintes expérimentales telles que le pH de 
point de charge nulle ou l'enthalpie d'hydratation permettront de réduire le nombre de degrés 
de liberté. La mesure de chaleurs associées au phénomène d'hydratation par microcalorimétrie 
de mélange est délicate. Aussi, ces expériences ont nécessité une longue mise au point qui 
sera décrite dans le deuxième chapitre. 
Le troisième chapitre est consacré à l'étude de la sorption de l'uranyle sur la monazite et à 
la présentation des résultats des tests préliminaires réalisés sur la magnétite. Les sauts de 
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sorption de l'uranyle sur la monazite seront modélisés en imposant un maximum de 
contraintes. Les résultats de l'étude acido-basique de ce composé constitueront une première 
contrainte. Des mesures calorimétriques des chaleurs mises en jeu dans le processus de 
sorption et les résultats d'une étude structurale permettront de limiter le nombre de degrés de 
liberté du système. Enfin, les résultats préliminaires de l'étude de la sorption de l'uranyle sur 
la magnétite en milieu perchlorate seront présentés. Cette étude ayant été réalisée en suivant la 
démarche adoptée lors de l'étude de la sorption de l'uranyle sur la monazite. 
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Chapitre I : Interface solide-solution aqueuse
INTRODUCTION
L’étude menée au cours de ce travail s’intéresse à l’interaction entre un substrat 
(magnétite ou monazite) et l’ion uranyle en solution aqueuse. Afin de mieux appréhender les 
phénomènes interagissant durant les expériences de sorption, il est primordial de considérer, 
au préalable, chacun de ces phénomènes séparément. L'hydratation du solide est l’un des 
processus qu’il est nécessaire de comprendre en amont de l’étape de sorption. En effet, les 
expériences de sorption sont réalisées en milieu aqueux, aussi l'interaction de l'eau avec le 
substrat doit être étudiée. 
La mise en suspension d’un matériau solide dans une solution aqueuse crée un 
système hétérogène biphasé. La surface de contact entre les deux phases constitue l’interface. 
Dans cette zone, il existe une discontinuité du système et des échanges de matière se 
produisent. Une suspension est donc constituée de trois parties différentes : (i) le coeur du 
solide, dont la structure n'est pas influencée par la solution, (ii) le coeur de la solution où 
l'organisation des ions n'est pas perturbée par la présence du solide et (iii) l'interface, qui 
comporte la surface du solide et les premières couches d'ions à proximité (environnement 
proche). L'arrangement des ions à l'interface peut être décrit selon plusieurs modèles. 
Deux composés ont été choisis dans cette étude afin de mieux appréhender les 
phénomènes d’interaction entre les ions radiotoxiques en solution aqueuse et leur 
environnement (milieu naturel : rétention/migration ou composants en acier au carbone du 
poste d'eau du circuit secondaire des REP : produits de corrosion). Dans ce chapitre, nous 
expliciterons dans une première partie, les raisons qui ont orienté notre choix vers la 
magnétite (Fe3O4) comme composé d'intérêt industriel et l’orthophosphate de lanthane 
(LaPO4) comme composé méthodologique. Puis dans un second volet, l’interface solution 
aqueuse-solide sera définie et une synthèse concise des données issues de la littérature sur la 
réactivité de quelques surfaces minérales vis-à-vis de l’eau sera présentée. 
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I.1 CHOIX DES MATERIAUX
I.1.1 COMPOSE D’« INTERET » : LA MAGNETITE
La communauté scientifique s’intéresse depuis plusieurs années aux phénomènes 
pouvant se dérouler dans les conditions de stockage des déchets radioactifs en site géologique 
profond ainsi qu’au sein des REP. 
La magnétite est l'un des principaux produits de corrosion des composants en acier au 
carbone du poste d'eau du circuit secondaire des REP. Cet oxyde est transporté par 
l'écoulement vers le générateur de vapeur où il se dépose et peut entraîner, à terme, une perte 
des performances thermiques de la centrale. Ce phénomène affecte, aujourd’hui, les tubes de 
première génération, fabriqués en alliage 600 (alliage à base de nickel contenant 15 % de 
chrome) à l’état mill-annealed (recuit après laminage) et se produit dans les zones confinées 
où les impuretés de l’eau du circuit secondaire sont susceptibles de se concentrer. Bien que les 
milieux responsables soient inaccessibles (au sein même des réacteurs où la température et la 
pression sont élevées), des analyses chimiques semblent indiquer que ces milieux soient 
complexes et variés [1]. Ces dégradations sont associées à des dépôts d’oxydes poreux, 
essentiellement formés de magnétite (Fe3O4) 
[1,2]. Le comportement des produits de corrosion 
dans les générateurs de vapeur des centrales nucléaires est fortement influencé par les 
processus d’adsorption [3] (interactions substrat - ions) et d'adhésion (interactions substrat - 
particules). Le comportement de la magnétite vis-à-vis d’espèces ioniques doit donc être bien 
appréhendé.
Par ailleurs, l’étude des phénomènes de sorption sur des oxydes métalliques 
permettront de mieux comprendre le comportement que pourraient adopter les éléments 
radioactifs stockés en milieu géologique profond en cas de corrosion ou/et d’altération d’un 
colis de déchets nucléaires. La sureté du stockage des déchets radioactifs HAVL et MAVL, en 
site géologique profond, repose sur le concept multi-barrières. Trois barrières successives 
assurent la sureté du stockage et l'intégrité des colis de déchets afin que les radionucléides 
stockés ne soient pas relargués : i) les colis qui contiennent les déchets, ii) une barrière 
ouvragée dans laquelle sont placés les colis et iii) le milieu géologique qui constitue une 
barrière naturelle. Les phénomènes de sorption des radionucléides sur ces diverses barrières 
ouvragées ou géologiques doivent donc être étudiés afin de prédire à long terme le 
comportement des radionucléides en cas de relargage de radioactivité. Plusieurs familles de 
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conteneurs métalliques ont été envisagées pour accueillir les déchets nucléaires et la famille 
des conteneurs en acier est l’une des familles retenues par l’ANDRA. La détérioration par 
corrosion de ces colis de déchets, par percolation des eaux souterraines, pourrait d’une part 
générer la libération de produits de corrosion et d’autre part engendrer le relargage dans 
l’environnement des radioéléments stockés. La magnétite est l’un des produits de corrosion 
majeur de ces colis métalliques dans les conditions de stockage des déchets radioactifs en 
sites géologiques profonds [4,5]. Il est donc important de comprendre le comportement des 
radioéléments vis-à-vis de cet oxyde de fer.
Plusieurs études de la sorption d’espèces ioniques en solution sur la magnétite ont 
donc été réalisées. Mansour et al. [6] ont étudié la sorption des sulfates sur la magnétite dans le 
cadre de l’étude de la dégradation des générateurs de vapeur des REP. Ils ont montré que la 
sorption des sulfates augmente avec la diminition du pH, comme cela est typiquement le cas 
pour la sorption des espèce anioniques sur les oxydes. D’autres travaux rapportent la sorption 
du césium, du barium et de l’europium sur ce même substrat [4] et ont montré que la magnétite 
a une bonne capacité de rétention pour Ba2+ et Eu3+, en particulier sous les conditions de pH 
attendues dans les sites de stockage en formation géologique profonde. Cs+ ne se sorbe pas 
sur la magnétite pure mais peut être sorbé si la magnétite contient des impuretés comme la 
silice. Ces résultats montrent l'importance de l'étape de synthèse à la suite de laquelle la 
présence d'impuretés peut ensuite fortement influencer les phénomènes de sorption. Une étude 
portant sur l’interaction de la magnétite avec l’uranyle en milieu NaClO4, en conditions 
anoxiques a été réalisée par Missana et al. [5] qui ont montré que l'uranyle se sorbe en sphère 
interne sur la magnétite. De plus, les données de sorption ont été modélisées par ces auteurs, 
en utilisant le modèle de la double couche diffuse et en ne considérant qu'un seul type de site. 
La modélisation a abouti à un bon ajustement des données dans le cas où deux complexes 
monodentates étaient considérés mais également dans le cas où un seul complexe bidentate 
était considéré. El aamrani et al. [7] ont également étudié l’interaction entre uranyle et 
magnétite par XPS et EXAFS. Les données des spectres EXAFS obtenues par ces auteurs par 
mise au contact de magnétite et d'une solution contenant de l'uranium (VI) peuvent être 
corrélées à la présence d'uranium (VI) et d'uranium (IV) à la surface de l'oxyde de fer. La 
présence de l'uranium sous ces deux degrés d'oxydation est imputée à la capacité de la 
magnétite à réduire l'uranium (VI) en uranium (IV). 
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La présente étude se propose, quant à elle, d’étudier les phénomènes de sorption de 
l’ion uranyle sur la magnétite. Bien que certains auteurs se soient d’ores et déjà intéressés à 
l'interaction entre cet ion et la magnétite [5], l’influence de la température sur ce phénomène 
n’a pas encore été étudiée. Ce paramètre supplémentaire qui peut influencer les phénomènes 
de sorption sera introduit dans ce travail et des mesures expérimentales préliminaires des 
chaleurs associées à ces phénomènes seront réalisées par microcalorimétrie. 
La magnétite est un substrat complexe, en effet le fer est présent à deux degrés 
d’oxydation différents dans ce composé et des phénomènes d’oxydo-réduction peuvent 
intervenir. D’autre part, la dissolution de la magnétite ne peut être négligée dans certaines 
conditions expérimentales (pH, électrolyte…) [1]. Afin de mieux appréhender les phénomènes 
mis en jeu au cours de la sorption, un composé méthodologique, permettant d'identifier les 
grandes étapes du travail que nous souhaitons mener sur la magnétite, a donc été choisi. 
I.1.2 CHOIX DU COMPOSE METHODOLOGIQUE
Le composé méthodologique doit permettre de s'affranchir de certaines contraintes 
(dissolution non négligeable et phénomènes d'oxydo-réduction des atomes de surface en 
particulier) que présente le composé d'intérêt, la magnétite. Un composé facile à caractériser, 
peu ou non soluble, avec des sites de surface connus, semble être un choix pertinent en tant 
que système modèle pour réaliser l’ensemble des expériences (titrages en masse, titrages 
potentiométriques, acquisition des sauts de sorption ou encore mesures calorimétriques). 
Dans un premier temps, notre choix s’est orienté vers un oxyde métallique, la phase 
rutile de l’oxyde de titane TiO2. La littérature sur la caractérisation cristallographique et sur 
les propriétés acido-basiques et physico-chimiques de ce substrat est abondante. Ce composé 
représente un système assez simple. En effet, c’est un composé relativement insoluble, de plus 
sa surface ne présentant que des liaisons de type Ti—O, le nombre de types de sites de surface 
envisageables est restreint [8]. D’autre part, une étude structurale approfondie (aussi bien 
expérimentale que théorique) des systèmes H2O/TiO2 et U(VI)/TiO2 avait conduit le groupe 
de Radiochimie de l’Institut de Physique Nucléaire d’Orsay (IPNO) à une très bonne 
compréhension de ces systèmes à 25°C. Ce composé ayant déjà fait l’objet d’études, à 
température ambiante, de la sorption d’espèces ioniques et en particulier de la sorption de 
l’uranyle [8-11], il apparaissait, a priori, comme un bon candidat comme composé modèle. 
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Cependant des tests préliminaires de mesures de chaleurs de réaction par microcalorimétrie 
nous ont amené à changer de composé méthodologique. En effet, bien que les mesures 
préliminaires de chaleurs associées à l’hydratation de la surface de la phase rutile de l'oxyde 
titane aient pu mettre en évidence un phénomène exothermique significatif (la variation 
d'enthalpie s'élevant à - 0,5 J.g-1), les chaleurs accompagnant les phénomènes de rétention de 
l’uranyle sur TiO2 ne conduisent pas, dans les conditions expérimentales fixées dans cette 
étude, à des signaux d’amplitude suffisante permettant d’envisager dans des conditions 
optimales, l’étude exhaustive que nous souhaitions mener. En effet, la mesure par calorimétrie 
de la chaleur associée à la réaction de sorption n’étant pas significative, il est difficile 
d'observer les éventuelles évolutions des enthalpies en fonction des conditions expérimentales 
(milieu, température ou pH). Deux interprétations avaient été proposées : i) le phénomène 
mesuré est globalement athermique, ii) la sensibilité du microcalorimètre n’est pas suffisante 
pour permettre la mesure de la chaleur de cette réaction. Ne pouvant pas discriminer l'une de 
ces deux hypothèses et faisant donc face à une ambiguïté persistante, il a été décidé de mener 
cette étude sur un substrat plus adapté. Notre choix s’est alors porté sur un second substrat. 
Les phosphates étant connus pour être de bons complexants en particulier de l’uranyle, 
un composé phosphaté constitue, a priori, un système favorable à une chaleur de réaction non 
négligeable. Après une série de tests sur différents substrats phosphatés, notre choix s’est 
orienté vers la monazite. Des mesures calorimétriques préliminaires sur ce substrat ont, en 
effet, permis de vérifier qu’il constituait un système adapté à une étude thermodynamique 
incluant des mesures calorimétriques, l'amplitude des signaux obtenus par microcalorimétrie 
est significative que ce soit pour les réactions d'hydratation de la monazite ou pour la sorption 
de l'uranyle sur ce solide. Contrairement à TiO2, les chaleurs associées à la sorption de 
l’uranyle sur la monazite, bien que faibles, sont d’amplitudes non négligeables et permettront 
d'ajouter une contrainte expérimentale à la modélisation des données de titrages 
potentiométriques et des sauts de sorption en imposant l'enthalpie de réaction. 
Le protocole de synthèse de l’orthophosphate de lanthane ou monazite est décrit dans 
la littérature [12,13]. Un stock homogène et pur peut donc être synthétisé par nos soins 
(protocole de synthèse décrit au chapitre II). Le nombre de types de sites de surface 
disponible pour la sorption d’espèces ioniques est restreint (les groupements 
phosphates : POH et les groupements lanthanes hydratés : LaOH) et la monazite est connue 
pour être un composé peu soluble [14-17]. Une étude structurale de la sorption de l’uranyle sur 
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ce substrat, à température ambiante, est également disponible dans la littérature [12,18], ce 
travail constitue donc une base solide de connaissances sur le comportement de la monazite 
en contact avec l’ion uranyle en solution aqueuse. 
I.2 DEFINITION DE L’INTERFACE SOLIDE-LIQUIDE
L’interface solide-solution est un milieu complexe, siège d’un nombre important de 
phénomènestels que la dissolution, l’hydratation ou encore la sorption. 
La suite de ce chapitre sera consacrée à la description de l’interface solide-solution, les 
modèles les plus communément employés pour décrire l’interaction entre un minéral et la 
solution aqueuse dans laquelle il est immergé seront explicités et un résumé succinct des 
données de la littérature sur la réactivité, vis-à-vis de l’eau, d'oxydes métalliques et en 
particulier des deux substrats (monazite et magnétite) auxquels cette étude est dédiée sera 
présenté. 
I.2.1 ORGANISATION DES IONS A LA SURFACE, MECANISME 
D’HYDRATATION DES OXYDES
Lorsqu’un solide se trouve en solution aqueuse, sa surface s’en voit modifiée. Ces 
perturbations induisent une réorganisation des molécules d’eau au voisinage de l’interface et 
peuvent générer, à la surface du solide, une charge qui est fonction de nombreux paramètres 
tels que les ions mis en jeu et les conditions de pH. Les modifications de la structure de l’eau 
ne s’étendent pas sur des distances supérieures à 10-15 Å [19]. Mais les premières couches 
d’eau affectées par la présence d’un solide ne présentent pas la même organisation que les 
molécules d’eau présentes au cœur de la solution. L’arrangement des couches de solvatation 
s’amoindrit lorsque la distance au solide est plus importante. L’hydratation de la surface du 
matériau induit la création d’une charge de surface : la surface s’hydrate afin de satisfaire des 
coordinences non satisfaites d’atomes de surface, il y a alors formation de groupements 
fonctionnels de type hydroxyle (-OH) par adsorption et dissociation de molécules d’eau. Cette 
charge influence l’interaction entre les ions en solution et la surface du solide. 
De nombreuses études ont été menées afin d’acquérir une meilleure compréhension 
des processus mis en jeu lors de la mise en contact d’un solide et d’une solution aqueuse. 
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Toutes ces études ont nécessité le développement de modèles pouvant rendre compte des 
phénomènes observés à l’interface solide-solution des minéraux afin de comprendre les 
interactions ayant lieu entre les roches, les sols ou encore les matériaux des REP et les 
solutions à leur contact. Deux de ces modèles, le modèle d'échange d'ions et le modèle de 
complexation de surface, seront détaillés dans ce travail. Ces modèles utilisent tous deux la loi 
d'action de masse, appliquée aux réactions entre les adsorbats et les sites de surface, mais se 
distinguent par leur description de l'interface solide-solution. 
Le modèle d'échange d'ions propose une description macroscopique de l'interface. Ce 
premier modèle présume uniquement de l'électroneutralité globale des deux phases mais ne 
décrit en aucun cas la répartition des ions. Le modèle de complexation de surface fait, quant à 
lui, appel à des notions d'interactions électrostatiques. Cette approche plus microscopique fait 
intervenir la répartition physique des charges à l'interface lors de la mise en contact d’un 
oxyde avec une solution aqueuse. 
Le modèle d'échange d'ions, généralement appliqué dans le cas des argiles, ne sera 
décrit que brièvement. Le modèle de complexation de surface permet d’avoir une vision plus 
microscopique de la surface et est plus couramment utilisé dans la littérature pour décrire les 
phénomènes intervenant à l’interface solide-solution dans le cas des oxydes et hydroxydes. 
Ainsi, nos résultats pourront être comparés plus aisément à ceux trouvés dans la littérature. 
Nous ne décrirons donc pas le modèle d'échange d'ions de manière approfondie. 
1.2.1.1 Modèle d’échange d’ions 
Le modèle d'échange d'ions est basé sur l'hypothèse que, dans certaines conditions, des 
charges permanentes peuvent apparaître à la surface du solide considéré. Ces charges peuvent 
provenir de substitutions isomorphiques (par exemple dans les minéraux argileux) ou encore 
de l'ionisation de groupements fonctionnels (silanols, aluminols dans le cas des argiles). 
Dans le présent travail, le solide considéré est en suspension dans une solution 
aqueuse. Les charges développées à la surface de ce solide se voient donc compensées par des 
ions de charges opposées présents en solution de manière à ce que la charge globale devienne 
neutre. 
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Dans le modèle d’échange d’ions, les ions sont supposés faire partie de la surface. De 
plus, les deux phases, liquide et solide, sont homogènes et électriquement neutres et il n'y a 
pas de transfert de charge. La sorption d'un ion présent en solution sur la surface 
s'accompagne de la désorption d'un ou de plusieurs ions initialement présents dans la phase 
échangeuse d'ions (constituée de l'ensemble "solide + ions compensateurs"). 
L'électroneutralité est ainsi conservée. Ce modèle ne nécessite donc pas de terme de 
correction électrostatique. 
La formulation de la théorie d'échange d'ion est alors : 
( ){ } ( ){ } ++−++− +⇔+ nmmmnn mNMXnnMNXm Eq. I-1 
où :   X- représente un site d'échange (échangeur cationique) de type i,   
N l'espèce initialement liée au site et désorbée, 
M l'espèce initialement en solution et sorbée à la surface. 
La constante d'équilibre associée à cette réaction d'échange des ions Nn+ et Mm+ est 
donnée par l'équation suivante : 
( )
( ) nmmnn
m
n
n
m
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K mn
++−
++−
×
×
=++ / Eq. I-2 
où |x| représente l'activité de l'espèce en phase liquide ou solide. Une constante 
apparente pourra être définie comme le rapport des concentrations des espèces mises en jeu 
dans le cas où les conditions expérimentales sont telles que les coefficients d'activité des 
différentes espèces puissent être considérés comme constants. 
1.2.1.2 Modèle de complexation de surface 
La description de la surface par le modèle de complexation de surface est 
communément adoptée dans le cas des oxydes et hydroxydes. Ce type d’approche a, en effet, 
largement été employé afin de modéliser les propriétés de surfaces de ce type de matériaux. 
Contrairement à l'échange d'ions, le modèle de complexation de surface donne une 
représentation plus microscopique de la surface et fait appel à des notions d'interactions 
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électrostatiques. Ce dernier permet d’expliquer et de quantifier les charges de surface selon 
différents modèles. Cette partie du manuscrit sera dédiée à la complexation de surface et à ses 
différentes déclinaisons dans la description de l'évolution de la charge de surface en 
fonction du pH (modèles 2-pK, 1-pK) et dans la description de l’interface (modèles à 
capacitance constante, de la couche diffuse, de Stern et de la triple couche). 
1.2.1.2.1 Charge de surface 
Les interactions électrostatiques considérées dans le modèle de complexation de 
surface proviennent de l'apparition d'une charge de surface. 
La charge de surface des oxydes métalliques est induite par des coordinences non 
satisfaites des atomes de surface. Lorsqu’un oxyde métallique est mis au contact d’une 
solution aqueuse, sa surface s’hydrate afin de satisfaire ces coordinences. Des groupements 
fonctionnels de type hydroxyle (-OH) se forment alors à la surface du matériau par adsorption 
puis dissociation de molécules d’eau [20,21 ], comme l'illustre la Figure I-1. 
La chimisorption dissociative de molécules d'eau sur les surfaces d'oxydes donne donc 
naissance à des groupements dont la protonation ou la déprotonation confère à ces surfaces un 
caractère amphotère [22] (modèle 2-pK). Des charges électrostatiques négatives, positives ou 
nulles apparaissent à la surface de l'oxyde en fonction des conditions expérimentales (pH, 
force ionique de la solution). Ainsi, l'oxyde voit sa surface adopter un caractère basique 
lorsque la surface est chargée négativement. Si les charges électrostatiques sont, au contraire, 
positives cela confère au solide un caractère acide. 
 Modélisation de la charge de surface
La charge de surface, créée lors de l’immersion d’un oxyde dans une solution aqueuse, 
influence la répartition des ions au voisinage de la surface et peut être décrite selon plusieurs 
modèles. Ces modèles se différencient par la façon de décrire la réactivité acido-basique de la 
surface et par le nombre de type de sites considérés. 
La réactivité acido-basique des sites de surface d’oxydes ou d’hydroxydes peut être 
décrite selon le modèle 2-pK où l’on considère que les sites sont amphotères ou le modèle 
1-pK où chaque site ne peut se protoner qu’une seule fois. 
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Figure I-1 - Formation des groupements hydroxyles en surface d’un oxyde métallique après 
immersion. En (a) les ions présents en surface ne voient pas leur coordinence satisfaite. Par mise en 
contact de la surface avec une solution aqueuse, des molécules d’eau vont s’adsorber (b), puis se 
dissocier (c) pour conduire à la formation d’une surface uniformément hydroxylée. D’autres molécules 
d’eau peuvent alors se sorber par liaisons hydrogène sur ces groupements (d) (modèle 2-pK) 
[23]
. 
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D’autre part, que l’on considère le modèle 1-pK ou le modèle 2-pK, il est possible 
d’envisager soit qu’il existe un seul type de groupement fonctionnel à la surface du solide et 
dans ce cas on parlera de modèle 1-pK ou 2-pK monosite soit qu’il existe à la surface du 
solide des sites de surface qui n’adoptent pas tous le même comportement acido-basique et 
qui sont par conséquent associés à des réactions caractérisées par des constantes d’équilibre 
différentes, on parlera alors de modèle 1-pK ou 2-pK multisites. 
Il ne sera considéré, dans cette partie, qu’un seul type de site pour decrire la surface 
afin d’expliciter de manière plus concise les modèles 2-pK et 1-pK. 
 Modèle 2-pK
Dans ce modèle on considère que les sites sont amphotères. Deux équilibres sont 
nécessaires à la description de la réactivité d’un site de surface vis-à-vis de l’eau. Les 
équations Eq. I-3 et Eq. I-5 illustrent les deux équilibres pris en compte dans le cas d’un site 
de surface noté SOH : 
++ ⇔≡+≡ 2SOHHSOH Eq. I-3 ]][[
][ 2
+
+
+
≡
≡
=
HSOH
SOH
K Eq. I-4 
+− +⇔≡≡ HSOSOH Eq. I-5 ][
]][[
SOH
HSO
K
≡
≡
=
+−
−
Eq. I-6 
où :  Les termes entre crochets représentent les concentrations en sites de surface, 
[H+] correspond à la concentration des ions H+ à la surface et 
+K  et −K  sont respectivement les constantes d'équilibres de protonation et de 
   déprotonation. 
Ce modèle est couramment utilisé pour caractériser la réactivité de surface des oxydes. 
Dans ce modèle, les sites de surface peuvent se trouver sous trois formes : la forme 
protonée SOH2
+, la forme neutre SOH ou la forme déprotonée SO-. Ces espèces sont 
réliées par des réactions acido-basiques considérées comme réversibles. Les équilibres acido-
basiques sont régis par la loi d’action de masse définie aux travers des constantes d’équilibre 
K+ (constante de protonation, Eq. I-4) et K- (constante de déprotonation, Eq. I-6). 
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Ces équilibres peuvent être considérés comme des équilibres de sorption (protonation) 
et de désorption (déprotonation) spécifique de l’ion H+. L’ion OH- n’est pas, quant à lui, 
spécifiquement chimisorbé. En effet, il induit la déprotonation des ligands de surface et la 
formation d’une molécule d’eau selon l’équilibre suivant : 
OHSOOHSOH 2+⇔≡+≡
−−
Eq. I-7 
La densité superficielle globale ou charge de surface, notée 0, s'exprime en C.m
-2 et 
est définie selon l'équation suivante : 
[ ] [ ]( )−+ ≡−≡= SOSOH
SA
F
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σ Eq. I-8 
où :  F est la constante de Faraday (96495 C.mol-1), 
A correspond à la surface spécifique de l'oxyde considéré (m2.g-1), 
S est la concentration de solide (g.L-1), 
Les quantités entre crochets représentent les concentrations de solide (mol.L-1). 
Nous avons ici considéré un seul type de site de surface (SOH) (modèle « 2-pK 
monosite »), or de nombreux solides présentent plusieurs types de sites disponibles pour la 
sorption spécifique de H+. Ces groupements de surfaces se distinguent non seulement par la 
coordinence des atomes métalliques et des oxygènes de surface (mono-, di- ou tricoordinés) 
mais aussi par leurs propriétés acido-basiques. Il sera donc nécessaire de prendre en compte 
les équilibres de protonation et de déprotonation de l’ensemble des types de sites ainsi que les 
constantes d’équilibre qui leur sont associées pour décrire correctement le comportement du 
matériau. 
Dans le modèle 2-pK, on considère que les sites de surface des oxydes possèdent un 
caractère amphotère et les équilibres acido-basiques régis par les constantes de protonation K+
et déprotonation K- déterminent la charge de surface. 
 Modèle 1-pK
Dans le modèle 1-pK on considère que chaque site ne peut se protoner qu’une seule 
fois dans le domaine de pH. Dans ce cas, un seul équilibre permettra de décrire la réactivité 
d’un site de surface vis-à-vis de l’eau et les sites de surface peuvent se trouver sous deux 
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formes : SOH+0,5 et SO-0,5. La réaction régissant les propriétés acido-basiques est décrite 
par l’équilibre Eq. I-9 : 
+−+ +⇔≡≡ HSOSOH 5,05,0                 K Eq. I-9 
Nous nous sommes placés dans le cas où seul un type de site est présent à la surface du 
solide (modèle « 1-pK monosite »), comme pour le modèle 2-pK, il sera nécessaire de prendre 
en compte les différents types de sites présents à la surface du solide et la constante K 
associée à chacun d'eux pour décrire correctement le matériau. 
Dans le modèle 1-pK, on considère que les sites de surface ne peuvent se protoner 
qu'une fois et l'équilibre acido-basique régit par la constante K détermine la charge de surface. 
 Le point de charge nulle
Un autre paramètre très important qui caractérise les surfaces d'oxydes est le point de 
charge nulle (PCN) qui peut être déterminé expérimentalement par la méthode de titrage en 
masse (protocole décrit au chapitre II), à l’origine proposé par Noh and Schwarz [24]. Le point 
de charge nulle correspond au pH pour lequel la charge totale de la surface de la particule 0
s'annule et est noté pHPCN. Ce paramètre caractérise donc l'acidité globale de la surface. 
La surface est positive, négative ou neutre, lorsque le pH est inférieur, supérieur ou 
égale au pHPCN respectivement. 
La valeur du pHPCN est, en théorie, caractéristique d'un matériau mais les traitements 
physico-chimiques ou thermiques de l'oxyde influencent sa position, ceci explique la diversité 
des valeurs de pHPCN trouvées dans la littérature pour un matériau donné. 
Au pHPCN la charge de surface 0 s'annule soit par absence totale de charge soit par 
compensation exacte des charges positives et négatives. 
Le pHPCN est relié, dans le cadre du modèle 2-pK monosite, aux équilibres de 
protonation et de déprotonation (Eq. I-3 et Eq. I-5, respectivement) par la relation suivante : 
2
)log()log(
−+ −
=
KK
pH PCN Eq. I-10 
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En revanche, si l'on se place dans le cadre du modèle 1-pK monosite, alors le pHPCN
est relié à la constante K (Eq. I-9) par la relation Eq. I-11 : 
PCNpHK
−
= 10 Eq. I-11 
Aux pH supérieurs au pHPCN, la surface du matériau portera une charge globale
négative, ce qui favorisera la sorption des cations. Au contraire, pour des pH inférieurs au 
pHPCN, la sorption des anions sera favorisée. 
 Le point isoélectrique
Bien que le point de charge nulle (PCN) et le point isoélectrique (PIE) fassent souvent 
l’objet d’amalgame et puissent s’égaliser dans certaines conditions, ces deux paramètres font 
appel à des notions différentes et doivent être décrits de façons bien distinctes. Le point de 
charge nulle ainsi que le point isolélectrique correspondent au pH auquel la charge 
superficielle s’annule mais des subtilités les différencient. 
Dans le modèle 2-pK, la neutralisation de la charge de surface d’un site amphotère 
peut se produire de deux manières distinctes : 
 Il y a absence totale de charge à la surface du matériau.  
Ceci peut se produire lorsque le pK est élevé (supérieur à 4 unités). 
 Il y a autant de charges positives que négatives à la surface du matériau. 
Alors [SOH2
+] = [SO-]. Le diagramme de répartition des sites de surface de la 
magnétite, qui possède un pK faible, présenté à la Figure I-2 illustre cette 
situation. 
La force de l’acidité ou de la basicité des groupements de surface et par conséquence 
les pK des équilibres acido-basiques intervenant à l’interface solide-solution aqueuse qui 
définissent la fraction de sites ionisés jouent donc un rôle fondamental dans la définition du 
pHPIE et du pHPCN. 
Les définitions du PCN et du PIE trouvées dans la littérature ne sont pas 
rigoureusement les mêmes d’un auteur à l’autre. Aussi, pour éviter la confusion, un autre 
paramètre, le point de charge protonique nette nulle (PZNPC) a été défini afin d’éviter 
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l’amalgame entre PCN et PIE. Ce point peut ne pas correspondre à une charge nulle, soit à 
cause d’une charge initiale soit à cause de sorptions spécifiques d’espèces autres que H+ [1]. 
Nous citerons à titre d'exemples Jolivet [21] qui définit le PCN comme le pH auquel il y 
a absence de site chargé positivement ou négativement (pK > 4) et le PIE comme étant le pH 
auquel le nombre de sites positifs est strictement compensé par le nombre de sites chargés 
négativement (pK faible) et Parks [25] qui défini le PCN comme étant le pH auquel le bilan 
de protons, H+, sorbés et désorbés est nul sans que la charge de surface ne soit nécessairement 
nulle. Le PCN selon Parks correspond donc au PZNPC défini précédemment. 
Figure I-2 – Diagramme de répartition des sites de surface de la magnétite en fonction du pH 
selon le modèle de Helmholtz 
[1]
. 
Dans ce travail, ces paramètres seront définis de la manière suivante : 
 Le PCN correspond au pH pour lequel la charge de surface 0 s'annule (soit par 
absence totale de charge soit par compensention exacte des charges positives et 
négatives). Il est défini à la surface du solide dans le plan où les ions H+ ainsi que 
les ions spécifiquement sorbés se fixent, ce plan est noté « O ». Le PCN peut être 
obtenu expérimentalement par titrages en masse et dépend des espèces 
spécifiquement sorbées. 
[Fe—OH2
+
] = [Fe—O
-
]
Charge de surface nulle 
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 Le PZNPC correspond au pH pour lequel il y a autant de sites chargés 
positivement que de sites charges négativement à la surface et peut être 
déterminé expérimentalement par titrage potentiométrique. Comme le PCN, il 
dépend des espèces spécifiquement sorbées. 
 Le PIE prend, quant à lui, en compte les ions situés dans le plan « O » ainsi que 
ceux situés dans une couche comprise entre ce plan et un plan situé à une 
distance x de «  O ». Le PIE, au contraire du PCN, prend donc en compte les ions 
qui ne se sorbent pas spécifiquement. La distance x dépend du type d’ions sorbés 
non spécifiquement et correspond au plan de cisaillemement défini dans la suite de 
ce manuscrit. Il peut être déterminé par des mesures de mobilité des particules 
(méthodes électrocinétiques) et correspond au pH auquel la mobilité des 
particules est nulle et où le potentiel s’annule ( = 0 mV). Ce pH correspond 
donc au zéro de la charge globale (surface + espèces adsorbées spécifiquement 
ou non). 
Si seuls les ions H+ et OH- participent au potentiel de surface, c'est-à-dire en absence 
d’autres ions sorbés (spécifiquement ou non), le PCN, le PZNPC et le PIE sont confondus 
(pHPCN = pHPZNPC = pHPIE). 
La précédente partie était consacrée à la description de l’apparition de la charge de 
surface et ces conséquences sur le caractère acido-basique qu’un oxyde adopte à sa mise en 
contact avec une solution aqueuse. Le paragraphe suivant synthétise les différents modèles 
couramment utilisés pour décrire l'organisation des ions à l'interface solide - solution aqueuse. 
1.2.1.2.2 Structure de l’interface 
Comme nous l’avons mentionné précédemment, la mise en suspension d’un solide en 
solution aqueuse induit une charge de surface et un réarrangement des molécules d’eau au 
voisinage de la surface. Cette réorganisation des couches de solvatation correspondant aux 
premières couches d’eau physisorbées peut s'étendre de quelques angströms à plusieurs 
dizaines d’angströms [19] dans le cas des oxydes. 
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L’eau exempte de tout soluté présente une structure qui est définie par un réseau de 
liaisons hydrogènes. Lorsqu’un ion ou une particule solide est introduit dans l’eau, le réseau 
de molécules d’eau est perturbé et les liaisons hydrogènes modifiées, ainsi la structure de 
l’eau n’est pas la même dans une eau contenant des impuretés (ions ou suspensions solides) 
que dans l’eau pure. La réorganisation des molécules d’eau varie en fonction du type 
d’impureté. Le réseau de liaisons hydrogènes rend facile la diffusion des ions H+ et OH- vers 
la surface du solide. Au voisinage d’un matériau solide, le réarrangement des molécules d’eau 
est influencé par la polarisation (SO) des groupements de surface et par conséquent par la 
nature du (ou des) cation(s) composant(s) le matériau (Tableau I-1). 
Tableau I-1 : Point de charge nulle de différents oxydes 
[25]
. 
Z Oxyde PCN 
+II MgO  12,5 
 ZnO 9 – 10 
+III -Fe2O3 5,5 – 9 
-Al2O3 6,5 – 10 
+IV TiO2 3,5 – 6,5 
 SiO2 2 – 4 
+V Sb2O5  0,5 
+VI WO3  0,4 
Les pH de point de charge nulle des oxydes répertoriés dans la littérature s'étendent sur 
toute la gamme de pH comme l'illustrent les quelques exemples présentés dans le Tableau I-1. 
Ce tableau met également en évidence la diminution du pH de point de charge nulle lorsque la 
densité de charge du cation augmente. 
L’arrangement des molécules d’eau vicinales peut être schématisé par différentes 
couches plus ou moins organisées en fonction du cation et de moins en moins structurées 
lorsque la distance au solide augmente. La couche d’eau la plus structurée constitue la 
« couche compacte de Stern ». Le « plan de cisaillement » correspond à la zone intermédiaire 
où l’eau n’a pas l’organisation qu’elle adopterait dans l’eau exempte de solide (cœur de la 
solution) mais où elle n’est pas aussi ordonnée que les premières couches d’eau voisines de la 
surface (fortement structurées). Cette zone de transition est caractérisée par une viscosité 
minimale du solvant [26]. 
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La charge superficielle du solide 0, a pour effet de créer des forces électrostatiques 
entre les ions en solution et la surface du matériau. Mais cette composante électrostatique est 
associée à une composante chimique qui ne dépend que de l’ion considéré et peut être 
exprimée par la loi d’action de masse. L’enthalpie libre de sorption SorpG∆ est donc définie en 
fonction de deux composantes selon l’équation suivante : 
ChElSorp GGG ∆+∆=∆ Eq. I-12 
où :  ElG∆  est l’énergie correspondant à la composante électrostatique et quantifie 
l’influence de la charge de surface, 
ChG∆  est l’énergie liée à la composante chimique et correspond à l’énergie de 
fixation de l’ion sur une surface neutre. 
Les forces électrostatiques vont donc influencer l’organisation des ions en solution au 
voisinage du solide. Les « contre-ions » présents en solution sont attirés par la surface alors 
que les « co-ions » (ions de même charge que la charge de surface) sont repoussés par la 
surface. Il se forme ainsi des couches de contre-ions et de co-ions au voisinage de la surface. 
Les interactions entre les ions en solution et la surface du solide sont donc dépendantes des 
forces électrostatiques mises en jeu et par conséquent de la charge portée par les ions en 
solution et celle portée par la surface. Des ions ayant une densité de charge faible ne peuvent 
pas pénétrer dans la couche d’eau vicinale de la surface qui est très ordonnée. 
La localisation des ions peut être définie selon différents plans (délimitant des 
couches) selon la manière d’appréhender l’interface. La limite de la couche de Stern est 
imposée par la distance minimale d’approche des ions et cette limite peut être assimilée à un 
plan défini comme le « plan externe de Helmholtz » dans le cas où les ions sont solvatés et 
comme le « plan interne de Helmholtz » dans le cas où ils ne sont pas solvatés. La couche 
compacte de Stern est délimitée par le plan interne de Helmholtz et la « couche diffuse » par 
le plan externe de Helmholtz. 
La charge de surface (0) induit un potentiel électrostatique à la surface du 
matériau (0). La charge de la couche diffuse (d) est telle que l’électroneutralité soit 
respectée, c'est-à-dire qu’elle compense exactement la charge de surface (0 + d = 0). 
d engendre un  potentiel électrostatique (d) au plan externe de Helmholtz, c'est-à-dire au 
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début de la couche diffuse, Ce potentiel peut être déterminé expérimentalement à partir de 
mesure de mobilité électrophorétique et peut être assimilé au potentiel électrocinétique 
zêta () [27,28]. Il existe donc un gradient de potentiel entre la surface du matériau et la solution 
aqueuse qui impacte le comportement des ions à proximité de la surface. La description de ce 
gradient de potentiel est fonction du modèle choisi pour décrire l’interface. 
L’ensemble de ces descriptions de l’interface selon différents plans correpond en effet 
à des modèles développés afin de décrire l’évolution du potentiel et la distribution de la 
charge au voisinage de la surface, en fonction de l’acidité du milieu. Ces modèles utilisent les 
lois d’action de masse et les bilans de matière pour décrire les réactions interfaciales mais 
diffèrent dans la description de la position des différentes espèces à l’interface et par les 
équations reliant le potentiel et la charge de surface. Nous détaillerons quatre de ces modèles 
dans ce travail : le modèle à capacitance constante, le modèle de la couche diffuse, le 
modèle de Stern et le modèle de la triple couche qui sont couramment utilisés dans la 
littérature pour décrire l’interface solide-solution aqueuse dans le cas des oxydes et 
hydroxydes. 
1.2.1.2.2.1 Modèle à capacitance constante 
Ce modèle, également nommé le modèle de Helmholtz, consiste à considérer que les 
ions se sorbent sur la surface du matériau et que la charge de surface est compensée par des 
ions de charge opposée (les contre-ions) qui constituent la couche diffuse. 
Dans ce modèle, la répartition des contre-ions dans la double couche électrique n’est 
pas décrite mais la charge de surface (0) est entièrement compensée par des contre-ions 
placés sur le plan d qui est situé à une distance d de la surface (0 + d = 0). Ces contre-ions 
constituent une couche homogène de constante diélectrique donnée. Ce modèle doit, en 
théorie, être utilisé pour des forces ioniques élevées (supérieures à 0,1 M) ou pour des 
surfaces présentant de faibles valeurs de potentiel (inférieures à 25 mV). La géométrie de la 
zone interfaciale est similaire à celle adoptée par un condensateur plan de capacitance C. 
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La relation entre la charge et le potentiel de surface est dans ce modèle très simple : 
00 .Ψ=Cσ Eq. I-13 
où C, la capacitance exprimée en F.m-2 est une constante pour une force ionique 
donnée et s’exprime en fonction de la distance d des ions à l’interface, de la permittivité du 
vide 	0 et de la permittivité relative du milieu 	r. 
d
C r
εε .0
= Eq. I-14 
r est supposée constante dans l’espace considéré et est définie en fonction de la 
constante diélectrique de l’eau 	 et la permittivité du vide 	0 selon l’équation suivante : 
0ε
ε
ε =r Eq. I-15 
La constante diélectrique du milieu étant dépendante de la température, la 
capacitance C est donc également dépendante de la température : une variation de ce 
paramètre peut donc être attendue au cours de la modélisation des titrages réalisés aux 
différentes températures. 
Ce modèle comprend quatre paramètres ajustables : les deux constantes d’acidité 
K+ et K-, le nombre total de sites de surface et la capacitance C associée à la couche 
compacte. 
La Figure I-3 illustre les variations de potentiel en fonction de la distance des contre-
ions à la surface. 
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00 =+ dσσ
d
C r
εε .0
=
Figure I-3 - Schéma de l’interface solide-liquide selon le modèle à capacitance constante, 0
représente le potentiel de surface, 0 la charge de surface et d la charge au plan d 
[29,30]
. 
1.2.1.2.2.2 Modèle de la couche diffuse 
Contrairement au modèle à capacitance constante, le modèle de la couche diffuse, 
aussi appelé modèle de Gouy et Chapman, permet de décrire la répartition des contre-ions 
dans la zone interfaciale. 
Les ions étant considérés comme sorbés dans le même plan que les ions H+, ils sont 
considérés, comme dans le modèle à capacitance constante, comme faisant partie de la surface 
et participent par conséquent à la charge superficielle globale (0). Comme dans le modèle à 
capacitance constante, la charge 0 est compensée par la charge d des contre-ions 
(l’électroneutralité est ainsi respectée : 0 + d = 0). Mais ces contre-ions sont situés dans une 
couche diffuse. En effet, contrairement au modèle de Helmholtz où les contre-ions sont 
supposés rester figés, dans le modèle de Gouy et Chapman, ils sont dispersés sous l’action de 
l’agitation thermique d’où la notion de couche diffuse. La concentration en contre-ions 
diminue avec l’augmentation de la distance ions / surface, au contraire de celle des co-ions 
qui augmente avec la distance et la répartition des charges dans la couche diffuse ne résulte 
que des forces électrostatiques, ce modèle permet donc de calculer le terme électrostatique. 
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Dans ce modèle, la charge 0 est définie selon l’équation suivante : 






Ψ
=
TR
Fz
ITR r .2
..
sinh)10.....8( 02/1300 εεσ Eq. I-16 
où : R est la constante des gaz parfaits (R = 8,314 J.mol-1.K-1),  
   T est la température absolue (en K), 
   	r est la permittivité relative du milieu à 25°C  (	r=78,5), 
	0 est la permittivité dans le vide (	0=8,854.10
-12 C2.J-1.m-1), 
I est la force ionique (en mol.L-1), 
z est la valence des ions de l’électrolyte (supposé symétrique), 
F est la constante de Faraday (F = 96495 C.mol-1), 

0 est le potentiel de surface (en V) 
Qui devient donc à 25°C : 






Ψ
=
TR
Fz
I
.2
..
sinh.1174,0 02/10σ Eq. I-17 
Ce modèle permet donc de prendre en compte l’effet de la force ionique (l’épaisseur 
de la couche est inversement proportionnelle à la force ionique) mais il n’est généralement 
applicable que pour des forces ioniques faibles (inférieures à 0,1 M). Il ne comporte que trois 
paramètres ajustables, à savoir, les deux constantes d’acidité K+ et K- et le nombre total 
de sites de surface. La Figure I-4 présente la répartition des ions à l’interface selon le modèle 
de la couche diffuse. 
La modèle à capacitance constante est donc un cas particulier du modèle de la couche 
diffuse. 
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Figure I-4 : Schéma de l’interface solide-liquide selon le modèle de la couche diffuse, 0
représente le potentiel de surface, 0 la charge de surface et d la charge de la couche diffuse 
[29,30]
. 
1.2.1.2.2.3 Modèle de Stern 
Le modèle de Stern combine les deux modèles précédemment énoncés et décrit les 
ions comme des particules de taille finie. 
La limite de la couche de Stern correspond à la distance minimale d’approche des ions 
à la surface. Le plan de Stern, noté , est le plan situé à cette distance et la charge des ions 
dans ce plan est notée . Les ions localisés dans ce plan  compensent une partie de la charge 
de surface et les ions présents dans la couche diffuse compensent l’autre partie. Ainsi 
l’électroneutralité est respectée (0 +  + d = 0). La Figure I-5 illustre ce modèle. 
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Figure I-5 - Schéma de l’interface solide-liquide selon le modèle de Stern, 0 représente le 
potentiel de surface,  le potentiel au plan , 0 la charge de surface,  la charge au plan , et d la 
charge de la couche diffuse 
[29,30]
. 
1.2.1.2.2.4 Modèle de la triple couche 
Ce modèle, aussi appelé modèle de Graham, est plus complet que les précédents. En 
effet, il permet de prendre en compte à la fois les ions sorbés spécifiquement en sphère 
interne, ceux sorbés en sphère externe et ceux localisés dans la couche diffuse. 
Un premier plan est défini par la surface. Les ions H+ ainsi que les ions spécifiquement 
sorbés se fixent à la surface du solide dans ce plan noté « O » qui est défini par la charge de 
surface 0 et auquel le potentiel est noté 0. Les ions sorbés dans ce plan sont des ions non 
solvatés formant des complexes de sphère interne. 
Les ions solvatés ou présentant une affinité plus faible pour la surface vont se sorber 
dans un second plan, le plan interne de Helmholtz (PIH), noté , qui est soumis à un 
potentiel . Les ions placés dans ce plan déterminent la charge . 
Enfin le troisième plan, le plan externe de Helmholtz (PEH), noté d, correspond, 
comme explicité précédemment, à la distance minimale d’approche des contre-ions et est 
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soumis au potentiel d. Au-delà de ce plan se trouve la couche diffuse où la densité de charge 
est notée d comme l’illustre la figure 5. 
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Figure I-6 - Schéma de l’interface solide-liquide selon le modèle de la triple couche, 0 représente 
le potentiel de surface,  le potentiel au plan , d le potentiel au plan d, 0 la charge de surface,  la 
charge au plan , et d la charge de la couche diffuse 
[29,30]
. 
L’électroneutralité est respectée ainsi 0 +  + d = 0 
Ce modèle prévoit une forte dépendance de la formation des complexes de sphère 
externe vis-à-vis de la force ionique, les complexes de sphère interne n’étant quant à eux que 
peu affectés par ce paramètre. 
Ce modèle se distingue du modèle de Stern par la prise en compte de la variation du 
potentiel entre les plans  et d. 
Bien que ce modèle soit plus complet que ceux décrits précédemment, il a 
l’inconvénient de faire intervenir, dans le cas où l’on considère un site amphotère, sept 
paramètres ajustables (les deux constantes d’acidité K+ et K-, le nombre total de sites de 
surface, les capacitances C1 et C2 et les constantes de formation des paires d’ions dans le 
cas des complexes de sphère externe). 
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1.2.1.2.2.5 Choix du modèle 
Les modèles à capacitance constante, de la couche diffuse et de Stern ont l’avantage de 
présenter un nombre raisonnable de paramètres ajustables. Le modèle de la triple couche 
décrit quant à lui de façon plus précise la répartition des ions à l’interface mais présente un 
nombre important de paramètres ajustables qui ne sont pas tous accessibles 
expérimentalement, il y a donc un nombre important de degrés de liberté. Notre choix s’est 
donc orienté vers un modèle permettant de limiter le nombre de paramètres ajustables. 
Compte tenu de la force ionique à laquelle les expériences ont été réalisées (1 M) nous avons 
choisi d’utiliser le modèle à capacitance constante pour décrire la structure de l’interface. En 
effet, à force ionique élevée, il y a contraction de la double couche électrique, on peut donc 
considérer que la répartition des ions est homogène dans cette zone. De plus, Ordoñez-
Regil et al. [18] ont réalisé une étude de la sorption de l’uranyle sur la monazite à température 
ambiante et ont utilisé le modèle à capacitance constante pour modéliser leurs données. 
L’utilisation de ce même modèle nous permettra par conséquence de comparer plus aisément 
nos résultats à ceux de la littérature. 
Le modèle choisi pour décrire la structure de l’eau à l’interface solide-solution 
aqueuse ainsi que les phénomènes de sorption au cours de ce travail est donc le modèle à 
capacitance constante (CCM) en raison de la force ionique élevée à laquelle les expériences 
ont été réalisées. 
I.2.2 DENSITE DE SITES
La densité de sites est un paramètre fondamental dans les expériences de sorption. En 
effet, il est important de se situer en dessous de la saturation des sites de surface au cours de 
ces expériences afin d’éviter les interactions latérales de type coulombien et les phénomènes 
de précipitation de surface. 
La méthode expérimentale la plus courante et la plus facile à mettre en œuvre pour 
déterminer la densité de sites est le titrage potentiométrique. Cette méthode consiste à réaliser 
le titrage potentiométrique d’un solide en suspension dans une solution aqueuse et de cette 
même solution exempte de solide et de déterminer par calcul la densité de sites. Le protocole 
et les détails du calcul donnant accès à ce paramètre sont développés au chapitre II. 
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Une autre méthode consiste à s’intéresser à la structure cristallographique du solide 
pour déterminer la densité de sites. Cremel [28] a ainsi déterminé la densité de sites des 
différents type de site de TiO2. Il est dans notre cas impossible d’accéder à la densité de sites 
par des considérations cristallographiques puisque nos échantillons sont polycristallins. 
Cette partie nous a permis de définir l’interface solide-solution aqueuse et de 
comprendre comment les molécules d’eau et les ions en solution se comportent au voisinage 
de la surface d’un solide. Nous avons également défini différentes grandeurs accessibles 
expérimentalement ou par modélisation. Nous allons à présent nous intéresser à la réactivité 
des oxydes, vis-à-vis de l’eau. 
I.3 REACTIVITE DES SURFACES MINERALES VIS-A-VIS DE L’EAU
L’organisation des molécules d’eau est affectée par la présence d’un solide dans une 
solution. De nombreux auteurs ont étudié le comportement de suspensions vis-à-vis de l’eau. 
Dans cette partie nous nous intéresserons aux travaux sur la réactivité de l’eau sur des 
oxydes en s’appuyant sur l’exemple de la phase rutile de l'oxyde de titane qui est un système 
relativement simple, largement étudié et qui était un candidat potentiel comme composé 
méthodologique pour le présent travail bien qu’il ait été écarté en raison des résultats obtenus 
par mesures calorimétriques. Les observations et résultats répertoriés dans la littérature sur les 
interactions entre l'eau et la monazite, LaPO4 et de la magnétite, Fe3O4 seront également 
brièvement décrits. 
La position du point de charge nulle, qui est un paramètre important dans l'étude du 
comportement acido-basique d'une surface solide, est influencée par les traitements physico-
chimiques et thermiques subis par le matériau considéré. Ainsi pour un même oxyde, les 
valeurs de pHPCN rapportées dans la littérature sont variables (Tableau I-2). La voie de 
synthèse influence donc la réactivité du matériau. Aussi, il est important de réaliser l'ensemble 
des expériences de l'étude de sorption (de la caractérisation physico-chimique à l'étude des 
phénomènes de sorption) sur un substrat provenant d'un même et seul lot. Des lots présentant 
les mêmes caractéristiques étant disponibles en grande quantité pour TiO2, une étude 
complète peut être réalisée sur un stock homogène de poudre, ce qui avait conforté notre 
choix de ce substrat comme composé méthodologique. La monazite ayant, quant à elle, été 
synthétisée par nos soins, il sera nécessaire de déterminer ses paramètres physico-chimiques 
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(pHPCN et constantes d'équilibres) bien qu'une étude ait d'ores et déjà été réalisée sur ce 
substrat par Ordoñez-Regil et al. [18] à température ambiante. 
Tableau I-2 : pH de point de charge nulle de différents oxydes 
[25]
. 
Oxyde pHPCN
ZnO 9 – 10 
-Fe2O3 5,5 – 9 
-Al2O3 6,5 – 10 
TiO2 3,5 – 6,5 
SiO2 2 – 4 
D'autres facteurs peuvent modifier la réactivité de surface d’un solide. En effet, les 
équilibres acido-basiques se produisant à l’interface solide-solution aqueuse sont également 
dépendants du milieu (type d’électrolyte, force ionique), puisque les ions constitutifs de la 
solution peuvent se sorber ou non sur le substrat. La température à laquelle l’expérience est 
réalisée ou encore la face cristalline étudiée sont également des paramètres impactant sur les 
propriétés acido-basiques du substrat. 
Ainsi, la valeur moyenne du pHPCN de la phase rutile de TiO2 sur 49 études référencées 
s'élève à 5,36 avec une déviation standard de 0,83 [31]. 
On comprend aisément que l’électrolyte, s’il se sorbe spécifiquement, peut influencer 
la position du pHPCN de par la définition même du PCN énoncée précédemment. En effet, la 
sorption d’un cation ou d’un anion à la surface du matériau va engendrer la libération ou la 
sorption d’un ou plusieurs proton(s) de surface afin de conserver l’électroneutralité, ainsi le 
pH variera alors que la charge globale de la surface restera nulle. Il existe donc une disparité 
des valeurs de pHPCN obtenues pour un même solide qui provient de l’électrolyte utilisé et/ou 
de sa concentration. Le Tableau I-3 présente quelques valeurs de pHPCN obtenues pour la 
phase rutile TiO2 dans différents milieux (milieux considérés comme indifférents vis-à-vis de 
la surface de TiO2) et par différentes méthodes. 
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Tableau I-3 : pH de point de charge nulle de la phase rutile de TiO2
Milieu Méthode de détermination pHPCN Référence 
KNO3 0,5 M Titrage en masse 5,7 [8] 
NaCl 0,03 à 1,1 M Titrage potentiométrique 5,4 [3] 
NaClO4 10
-3 à 10-1 M Zétamétrie 4,8 [32] 
NaClO4 10
-2  à 1M Titrage potentiométrique 5.9 [33] 
La réactivité de la monazite LaPO4 vis-à-vis de l’eau a été peu étudiée. Ordoñez-
Regil et al. [18], ont déterminé le pH de point de charge nulle de LaPO4 par mesure de mobilité 
électrophorétique en milieu KNO3 à 0,1 M et 0,05 M, le pHPCN s’élève à 3,5 à 25°C et est, 
dans les conditions expérimentales choisies par ces auteurs, égale au pHPIE. 
Des études ont également été réalisées sur des composés phosphatés tels que La(PO3)3, 
ZrP2O7, Zr2O(PO4)2 ou Ca10(PO4)5CO3(F,OH)3. Le Tableau I-4 rassemble quelques valeurs de 
pH de point de charge nulle ou de pH de point isoélectrique recensées dans la littérature pour 
ces substrats. 
Tableau I-4 : pH de point de charge nulle ou point isoélectrique de divers 
substrats phosphatés à 25°C. 
Substrat Méthode de détermination pHPCN ou pHPIE Référence 
LaPO4 Mobilité électrophorétique 3,5 [18] 
La(PO3)3 Mobilité électrophorétique 3 [12] 
ZrP2O7 Mobilité électrophorétique 3,6 [34] 
ZrP2O7 Titrage en masse 2,6 [35] 
Zr2O(PO4)2 Mobilité électrophorétique 4,0 [34] 
Ca10(PO4)5CO3(F,OH)3 Mobilité électrophorétique 6,3 [36] 
Les valeurs de pH de point de charge nulle des composés phosphatés recensés dans la 
littérature sont en général comprises entre 3 et 7. Le point de charge nulle de la monazite 
synthétisée lors de cette étude est donc attendu à un pH inférieur à 7 unités. 
Le pH de point de charge nulle de la magnétite, en milieu KCl à 10-2 M, à 25°C 
s'élève, quant à lui, à 6,4 selon Mansour [1] et à 6,2 selon Barale [37]. Le magnétite utilisée étant 
issue du même lot que celle utilisée par ces auteurs, on s'attend à obtenir un pH de point de 
charge nulle du même ordre de grandeur. Cependant, les expériences n'étant pas réalisées 
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dans le même milieu et à la même force ionique, la détermination du point de charge nulle de 
la magnétite sera tout de même réalisée dans ce travail. 
Enfin, la température, bien que son influence ne soit encore que peu étudiée, peut 
également modifier la réactivité de surface des oxydes. La détermination du point de charge 
nulle est limitée par la difficulté de la mesure du pH en température. Cependant plusieurs 
auteurs ont mesuré le pH de point de charge nulle d’oxydes à des températures s’étendant de 
25°C à 95°C. Bérubé et al. [33] (Tableau I-5) ainsi que Fokkink et al. [38], ont étudié l’influence 
de la température sur le point de charge nulle de la phase rutile de TiO2. D’autres auteurs se 
sont interessés à la magnétite Fe3O4 
[1,39,40], à l’hématite Fe2O3 
[38] ou encore à l’alumine 
Al2O3 
[40]. Tous ces auteurs ont montré que le pHPCN diminue lorque la température augmente. 
De plus, il a été mis en évidence que cette évolution suit celle de ½ pKe (Ke étant le produit 
ionique de l’eau). D’autre part, la différence entre pHPCN et ½ pKe est relativement constante 
sur l’intervalle de température considéré hormis pour la magnétite où la différence augmente 
avec la température [39,40]. 
Tableau I-5 : Evolution du pH de point de charge nulle de la phase rutile de TiO2 en fonction de la 
température en milieu NaCl 
[33]
. 
Température pHPCN
25°C 6,00 
50°C 5,67 
75°C 5,50 
95°C 5,35 
L’influence de la température sur les propriétés acido-basiques de la magnétite et en 
particulier sur la position du point de charge nulle a déjà été étudiée par plusieurs 
auteurs [1,39,40]. Le pHPCN varie de 6,8 et 6,1 entre 5°C et 320°C en passant par un minimum à 
170°C où le pHPCN s’élève à 5,5 
[1]. Les résultats obtenus par ces derniers auteurs figurent 
dans le Tableau I-6. 
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Tableau I-6 : Evolution du pH de point de charge nulle de la magnétite en fonction de la 
température déterminé par titrage en masse en milieu KCl 10
-2
 M 
[1]
. 
Température pHPCN
5°C 6,8 
25°C 6,4 
170°C 5,5 
320°C 6,1 
L’influence de la température sur les propriétés acido-basiques des oxydes sera 
discutée plus amplement au chapitre II au regard des résultats obtenus sur les substrats étudiés 
dans ce travail (LaPO4 et Fe3O4). 
De nombreux facteurs peuvent modifier les propriétés acido-basiques de la surface 
d'un oxyde. Aussi, il est nécessaire de rester prudent quant au choix des conditions 
expérimentales et lors de la comparaison des résultats obtenus sur des solides a priori
identiques. Chaque modification des conditions expérimentales (synthèse du substrat, choix 
du sel de fond, force ionique, température...), même minime, peut impacter de manière 
significative la réactivité de la surface. 
CONCLUSION
La magnétite est l'un des principaux dépôts poreux issus de la dégradation des tubes de 
générateurs de vapeur des REP et est un produit de corrosion des colis métalliques destinés au 
stockage des déchets radioactifs en milieu géologique profond. Il est donc fondamental de 
pouvoir prédire son comportement vis-à-vis d’actinides. L’uranyle a été choisi comme modèle 
des actinyles en raison de ses propriétés fluorescentes ainsi que de l’activité manipulée qui le 
rend moins contraignant. Les phénomènes d’oxydo-réduction pouvant se produire à la surface 
de la magnétite et sa solubilité en font un composé complexe, un composé modèle a donc été 
choisi afin de mieux appréhender les phénomènes se produisant à l’interface magnétite - 
uranyle. La monazite a été choisie comme composé modèle pour ses caractéristiques telles 
que sa faible solubilité et ses propriétés vis-à-vis de la sorption de l'uranyle. En effet, les 
groupements phosphates sont de forts complexants et des tests préalables de mesures 
calorimétriques ont mis en évidence des chaleurs significatives associées aux phénomènes 
d'hydratation et de sorption de l'uranyle sur ce substrat, permettant une étude de l'influence de 
la température sur ces phénomènes. 
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L'interface solide - solution aqueuse sera décrite par le modèle à capacitance constante 
en raison de la force ionique élevée (1 M) à laquelle les expériences ont été réalisées. 
Par ailleurs, ce chapitre a permis de mettre en évidence l'impact des conditions 
expérimentales (électrolyte, force ionique ...) sur les propriétés acido-basiques des matériaux. 
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Chapitre II : Synthèse et caractérisation du composé modèle 
INTRODUCTION
L’interface, siège de la sorption, est un milieu complexe où coexistent le solide et la 
solution aqueuse contenant les ions potentiellement sorbés. La compréhension des 
phénomènes se déroulant à l’interface nécessite de caractériser parfaitement le solide d'un 
point de vue massif et d'un point de vue acido-basique : 
• Etude du "solide seul" : caractérisation physico-chimique du solide 
massif.
• Etude du système "solide + solution aqueuse" : caractérisation acido-
basique de la suspension. 
Ce chapitre se propose de présenter dans une première partie les caractéristiques 
structurales de la monazite puis, dans une seconde partie, les résultats de l’étude des 
propriétés physico-chimiques de ce substrat. 
Etude du "solide seul" :
Le protocole de synthèse de la monazite ainsi que les traitements (lavages et 
traitements thermiques) nécessaires à l'obtention d'un composé pur sont décrits dans ce 
chapitre. La surface spécifique de ce substrat a été mesurée et les phénomènes de dissolution 
pouvant intervenir au cours des différentes expériences menées au cours de ce travail ont été 
évalués à partir des données recensées dans la littérature. 
Etude du système "solide + solution aqueuse" :
Le pH de point de charge nulle de la monazite a été déterminé par titrage en masse
à différentes températures (de 25°C à 95°C) dans chacun des électrolytes choisis pour réaliser 
cette étude. Par ailleurs, des mesures directes, par microcalorimétrie, des chaleurs mises en 
jeu au cours du processus d'hydratation de la monazite ont été effectuées. Les enthalpies 
associées aux équilibres acido-basiques ainsi obtenues constituent une contrainte 
expérimentale pour déterminer, par modélisation des courbes de titrages 
potentiométriques, les constantes d'équilibre acido-basiques contrôlant la réactivité des 
sites de surface. Le modèle 1-pK a été préféré au modèle 2-pK pour simuler les données 
expérimentales en raison du nombre plus restreint de paramètres ajustables. Connaissant les 
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constantes d'équilibre à différentes températures, les enthalpies associées à ces équilibres 
acido-basiques ont été calculées à l'aide de l'expression intégrée de la loi de Van't Hoff. 
L'enthalpie d'hydratation obtenue par calcul devant être en accord avec celle déduite des 
mesures expérimentales. Bien que quelques études rapportent la détermination d'enthalpies 
associées aux phénomènes d'hydratation et de sorption à l'interface solide-liquide par mesure 
directe en utilisant un microcalorimètre TAM (Thermal Activity Monitor) ou par titrage 
microcalorimétrique [1-7], aucune étude recensée dans la littérature ne rapporte la mesure de 
chaleurs d'hydratation de minéraux ou de sorption d'ions en mettant en œuvre des expériences 
de microcalorimétrie de mélange. L'utilisation de cet appareil pour la mesure de chaleurs 
associées à ces phénomènes interfaciaux a donc nécessité une longue mise au point pour 
aboutir à des signaux d'amplitude significative et à des résultats répétables. Cette mise au 
point sera également décrite dans ce chapitre. 
II.1. SYNTHESE ET CARACTERISATION PHYSICO-CHIMIQUE
La préparation des substrats est une étape clé dans les études de sorption. En effet, la 
voie de synthèse, les traitements thermiques, les lavages ou encore le broyage sont autant 
d'étapes qui influencent le comportement physico-chimique du matériau. La réactivité d'une 
surface dépend non seulement de la composition chimique et de sa surface spécifique mais 
également de la structure cristallographique du composé (nous citerons pour exemple, la 
réactivité de TiO2 qui diffère selon qu’il s’agit de la phase anatase ou de la phase rutile 
[8]). 
Dans le cas de la présente étude, l’orthophosphate de lanthane, LaPO4 a été synthétisé au 
laboratoire. Des analyses par diffraction des rayons X ont permis d'en vérifier la pureté puis la 
surface spécifique a été déterminée par la méthode Brunauer, Emmet et Teller (BET). 
Cette partie est consacrée à la caractérisation de la monazite d'un point de vue 
cristallographique et chimique. Ces caractéristiques ainsi que les traitements préliminaires des 
poudres avant leur utilisation (traitements thermiques et lavages) influencent fortement la 
réactivité en solution. L’étape de caractérisation est donc primordiale pour la compréhension 
des phénomènes interfaciaux entre uranyle et solide. 
II.1.1. STRUCTURE CRISTALLOGRAPHIQUE
La monazite est un minéral cristallisant dans un système monoclinique. Son groupe 
d’espace est le groupe P21/n. La coordinence de l’atome de lanthane avec les atomes 
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d’oxygènes est de 9 [9]. Le polyèdre LaO9 peut être décrit par un pentagone interpénétrant un 
tétraèdre. Le lanthane est reliée au groupe phosphate PO4 par mise en commun de deux 
atomes d’oxygènes. 
Le Tableau II-1 rassemble les paramètres cristallographiques de la monazite LaPO4. 
Tableau II-1 : Paramètres cristallographiques de LaPO4
[9]
Système Monoclinique 
Groupe d'espace P21/n 
a (Å) 6,825 
b (Å) 7,057 
c (Å) 6,482 
 (°) 103,21 
Z 4 
M 233,88 
La représentation de l’environnement de l’atome de lanthane dans LaPO4 et la 
structure monoclinique de la monazite sont données sur la Figure II-1. 
A b 
Figure II-1 : Représentation de la  structure cristalline de la monazite (a) ; Représentation de 
l’environnement de l’atome de lanthane au sein de la monazite (b).  
52 
II.1.2. SYNTHESE ET LAVAGES
La pureté et l’homogénéité du monophosphate de lanthane (LaPO4) sont conditionnées 
par la voie de synthèse et les traitements thermiques qui y sont associés mais également par le 
choix des réactifs. 
Il existe, a priori, deux méthodes principales envisageables pour cette synthèse. La 
première, la synthèse par voie sèche, consiste en une réaction entre deux phases solides. La 
seconde, plus adaptée à l’obtention d’un matériau homogène et en quantité importante est la 
synthèse par voie humide qui consiste quant à elle à effectuer la complexation en solution 
aqueuse. 
La synthèse de LaPO4 a donc été réalisée par cette seconde voie compte tenu d’une 
part des quantités importantes mises en œuvre au cours de ce travail (environ 400 g) et d’autre 
part de la nécessité d’obtenir un matériau aussi homogène que possible. Le protocole de 
synthèse de LaPO4 est décrit dans la littérature 
[10,11]. 
La complexation du cation par l’agent phosphatant a consisté à effectuer le mélange de 
solutions aqueuses de dihydrogénophosphate d’ammonium (NH4H2PO4) et de chlorure de 
lanthane (LaCl3.7H2O) dans les proportions stœchiométriques phosphate/cation, cependant un 
excès molaire d’environ 5 % d’agent phosphatant a été ajouté. Ces conditions conduisent à la 
formation d'un gel homogène tout en permettant que la totalité des cations ait réagit. Une fois 
le mélange réalisé, le gel obtenu est soumis à divers traitements thermiques. 
Une première étape consistant en l’évaporation du gel à 150°C sur un banc de sable 
permet d’aboutir à l’obtention du précurseur. La seconde étape est quant à elle constituée de 
deux traitements thermiques successifs. Le précurseur est d’abord chauffé à 200°C pendant 
4 heures afin d’éliminer l’eau et les substances volatiles. Le produit cristallisé est alors obtenu 
en traitant le composé à haute température (1000°C) pendant 24 heures. 
La présence d'impureté, même en faible quantité, peut considérablement modifier les 
propriétés de surface du matériau [12]. La monazite synthétisée a donc été lavée afin d’éliminer 
les impuretés en surface ayant pu être introduites lors de la synthèse. Deux premiers lavages 
ont été effectués par mise en contact d’une solution basique d’hydroxyde de potassium à 
pH = 12 et de la poudre synthétisée durant 30 minutes. Ces lavages en milieu basique, rendent 
la surface négative et permettent d'éliminer les espèces anioniques fixées à la surface du 
matériau. La poudre est séparée de la solution par décantation et prélèvement du surnageant. 
Ces lavages sont succédés de deux lavages acides par mise en contact d’une solution d'acide 
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perchlorique à pH = 4 et de la poudre durant 30 minutes. La surface du matériau est ainsi 
rendue positive, ce qui permet d'éliminer les espèces cationiques présentes à la surface du 
matériau. De la même manière que pour les lavages en milieu basique, la poudre et la solution 
sont séparées en laissant décanter le mélange et en prélevant le surnageant. Enfin, le matériau 
est lavé par de l’eau Milli-Q, jusqu’à conductivité et pH constants. La poudre est alors 
récupérée par filtration et séchée dans un dessiccateur pendant 24 heures. La poudre ainsi 
obtenue est broyée à l'aide d'un pilon et d'un mortier.
Une fois le composé synthétisé et lavé, il est nécessaire d’en vérifier la pureté et de le 
caractériser. C’est dans cette optique qu’une analyse de la poudre obtenue a été réalisée par 
diffraction des rayons X. 
II.1.3. DIFFRACTION DES RAYONS X 
L’analyse par diffraction des rayons X a été réalisée à l’aide d’un diffractomètre de 
type Röntgen (BRUKER AXS - D8 Advance) en utilisant la raie K du cuivre ( = 1,5418 Å). 
Les analyses ont été réalisées pour des valeurs de 2 comprises entre 20° et 45° avec un pas 
de 0,01°. La base de données JCPDS a été utilisée pour indexer les raies observées. 
Le diffractogramme obtenu lors de l’analyse de la poudre d’orthophosphate de 
lanthane synthétisée au cours de cette thèse est présenté sur la Figure II-2, il a été comparé 
aux raies du diffractogramme de référence de LaPO4 (Fiche JCPDS n°01-083-0661). 
Figure II-2 : Diffractogramme de la poudre de LaPO4 synthétisée. 
Diffractogramme de la poudre de LaPO4 synthètisée 
Raies attribuées à LaPO4 selon la fiche JCPDS n° 01-083-0661 
Raies attribuées au support en aluminium 
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Les raies observées aux angles 2 = 38,4° et 2 = 44,6° sont attribuées au support en 
aluminium. L’ensemble des autres raies est en accord avec celles observées sur le 
diffractogramme de référence (fiche JCPDS n°01-083-0661) de LaPO4. 
Cette analyse ne révèle donc pas la présence de phase secondaire au sein de la poudre de 
monazite. 
II.1.4. DETERMINATION DE LA SURFACE SPECIFIQUE
La surface spécifique est un paramètre essentiel dans le choix des conditions 
expérimentales de sorption. En effet, la détermination de la surface spécifique permet 
d’estimer la quantité de sites susceptibles de réagir avec les ions en solution et d'en déduire le 
taux de recouvrement. 
La surface spécifique de la poudre de monazite a été déterminée par la méthode 
Brunauer, Emmet et Teller (BET) d’adsorption d’azote. Cette méthode consiste à mesurer la 
quantité de molécules de gaz fixées en fonction de la pression appliquée sur la surface dont on 
cherche à déterminer l’aire spécifique. Connaissant la quantité de molécules de gaz adsorbées 
à la surface ainsi que leur dimension et en supposant que le gaz est adsorbé sur une 
monocouche, il est possible d’en déduire la surface spécifique du matériau. 
L’appareil utilisé est de type COULTER SA 3100. Les échantillons sont soumis à un 
dégazage sous vide effectué à 120°C pendant 900 minutes préalablement aux mesures afin 
d’éliminer toute trace d’eau adsorbée sur la surface du solide. La surface spécifique de la 
monazite synthétisée s'élevait à 1,4 ± 0,2 m2.g-1. 
Une surface spécifique plus élevée permettrait de travailler avec des concentrations en 
uranyle plus importantes tout en restant en dessous de la saturation de la surface. En effet, afin 
de limiter les interactions latérales de type colombien et les phénomènes de précipitation de 
surface, il est nécessaire de ne pas saturer la surface en uranyle. Une quantité d'uranium sorbé 
plus élevée est plus favorable à l'obtention d'un signal de fluorescence significatif lors de 
l'analyse des échantillons sorbés par spectrofluorimétrie laser d'une part, mais également à un 
signal thermique significatif lors de la mesure des chaleurs de réactions de surface par 
microcalorimétrie de mélange d'autre part. Par ailleurs, en augmentant la surface spécifique, 
on augmente le nombre de sites de surface mis en jeu dans les équilibres acido-basiques de 
surface. La quantité de poudre nécessaire au cours des titrages potentiométriques est ainsi plus 
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limitée et la réponse de l'électrode, qui est d'autant plus dégradée que la suspension est 
concentrée en solide, est moins perturbée. Enfin, la chaleur dégagée lors de la mise en 
solution du matériau est également plus importante pour une même masse si la surface 
spécifique est plus importante. Une autre solution pour augmenter le signal thermique mesuré 
par microcalorimétrie aurait été d'augmenter la masse de monazite lors des expériences de 
microcalorimétrie, cependant les premières mesures réalisées sur la phase rutile de TiO2 ont 
mis en évidence qu'une masse trop importante de poudre dans la cellule du calorimètre rend le 
mélange moins efficace. Par ailleurs, une étude de la sorption de l'uranyle sur la monazite a 
déjà été réalisée à température ambiante [10,13], afin de comparer nos résultats à ceux obtenus 
dans ces ouvrages, il est intéressant de travailler avec un substrat ayant une surface spécifique 
comparable. Dans les études menées par Ordoñez-Regil et al. [10,13], la surface spécifique de la 
monazite utilisée s'élève à 10,4 m2.g-1. 
La monazite a donc été broyée afin d'en augmenter la surface spécifique. Le broyage a 
été réalisé à l'aide d'un broyeur de type Retsch® MM200 à 30 Hertz pendant 30 minutes. Il a 
été confirmé, par diffraction des rayons X, que le broyage n'avait pas engendré de 
modification structurale de la poudre et qu'elle était toujours monophasée. Par ailleurs, il a été 
vérifié que le stock obtenu était bien homogène. L'obtention d'un stock homogène étant 
indispensable dans ce type d'étude, en effet, l'état de surface doit être reproductible sur 
l'ensemble des expériences (titrages en masse, titrages potentiométriques, acquisition des 
sauts de sorption, expériences de microcalorimétrie...). 
La surface spécifique de la poudre de monazite synthétisée, mesurée après broyage, 
s'élève à 12,1 ± 0,2 m2.g-1. 
II.1.5. DISSOLUTION
Plusieurs auteurs se sont intéressés à la solubilité des orthophosphates de terres 
rares [14-17]. Ces composés sont d’une manière générale très peu solubles dans l’eau et 
également en milieux acides ou basiques [15]. Firsching et Brune [15] ont déterminé les produits 
de solubilité de 14 de ces composés à 25°C en milieu HClO4 0,07 M et 0,09 M. La solubilité 
va de 4,2.10-13 mol.L-1 (pK = 24,76) pour le phosphate d’Yttrium à 8,2.10-14 mol.L-1 pour le 
phosphate d’Ytterbium (pK = 26,17). Ces mêmes auteurs annoncent un pK associé à 
l'équilibre de dissolution de 26,15 ± 0,52 pour le phosphate de lanthane soit une solubilité de 
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8,4.10-14 mol.L-1. Le Tableau II-2 rassemble quelques produits de solubilité de la monazite 
disponibles dans la littérature. 
Tableau II-2 : pK associés à l’équilibre de solubilité (LaPO4 La
3+ 
+ PO4
3-
) et solubilité de 
LaPO4 disponibles dans la littérature à 25°C. 
pK Solubilité (mol.L-1) 
26,15 ± 0,52 [15]
22,4[16]
25,75 ± 0,05 [17]
8,4.10-14
6,1.10-12 [16] 
1,3.10-13
Le temps de contact lors de l’ensemble des expériences réalisées au cours de cette 
étude étant limité (48 heures au maximum), la dissolution de la monazite pourra être négligée. 
En effet, l’équilibre de dissolution de la monazite est atteint au bout de 80 jours [15] et reste 
très faible même après atteinte de l’équilibre. De plus, les phosphates de terres rares sont 
moins solubles lorsque la température augmente [15]. 
La dissolution de la monazite au cours de l’ensemble des expériences sera négligée 
dans cette étude. 
II.2. ETUDE DES PROPRIETES ACIDO-BASIQUES DE LA MONAZITE
L'étude de l’interaction des ions (uranyle sous différentes formes dans le cas présent) 
avec la monazite est réalisée en milieu aqueux en présence d’un sel de fond (perchlorate, 
nitrate ou sulfate de sodium). Il est donc fondamental de comprendre les mécanismes 
d’interaction entre le solide et la solution aqueuse exempte d’uranyle afin de mieux 
appréhender les mécanismes mis en cause dans les interactions solide - uranyle. Dans cette 
optique, l’étude de l’hydratation de la monazite a été réalisée dans chacun des trois 
électrolytes supports. Les résultats obtenus sont énoncés dans la seconde partie de ce chapitre. 
Cette étude des propriétés acido-basiques passe par plusieurs étapes. Le premier volet a 
consisté à déterminer, par titrage en masse, le pH correspondant au point de charge nulle des 
solides étudiés. La seconde partie concerne la détermination des enthalpies associées au 
processus d'hydratation par mesures directes des chaleurs mises en jeu par microcalorimétrie 
de mélange. Le troisième volet porte quant à lui sur la détermination des constantes 
d'équilibre acido-basiques se produisant à l'interface par modélisation des courbes de titrages 
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potentiométriques, en limitant au maximum les degrés de liberté du système. Ces 
modélisations ont donc été réalisées en imposant comme contraintes expérimentales le pH de 
point de charge nulle et les résultats de l'étude thermodynamique effectuée par calorimétrie. 
II.2.1. DETERMINATION DU POINT DE CHARGE NULLE
Le pH de point de charge nulle (pHPCN) dépend des propriétés acido-basiques de la 
surface du solide considérée mais également du milieu (du type d'ions présents en solution et 
de leur concentration). En effet, les ions constitutifs de l'électrolyte présents dans la solution 
peuvent se sorber sur le solide considéré et ainsi modifier sa surface. La sorption d’un cation 
rend la surface moins négative et par conséquent diminue son pHPCN, au contraire la sorption 
d’un anion aura pour effet l’augmentation du pHPCN. On se rapportera au premier chapitre 
pour plus de détails sur le point de charge nulle et les différents paramètres pouvant influencer 
sa position. 
Ce paramètre peut être déterminé expérimentalement en mettant en œuvre des 
expériences de titrages en masse ou de titrages potentiométriques à différentes forces 
ioniques. Dans ce travail, le pHPCN a été déterminé par titrage en masse. 
 Choix des électrolytes supports
Les types d'ions présents en solution et leur concentration influencent le comportement 
acido-basique d'un solide en suspension en solution aqueuse. Aussi, il est nécessaire pour 
étudier la sorption de l'uranyle sur la monazite de travailler à force ionique constante afin de 
s'affranchir des variations des coefficients d'activité des espèces en solution. 
Le sel de fond choisi doit être totalement solubilisé dans les conditions expérimentales 
fixées (température, concentration, présence d'autres ions pouvant influencer les équilibres de 
précipitation). Trois électrolytes répondant à ce premier critère ont été choisis pour leurs 
propriétés plus ou moins complexantes. Afin de limiter le nombre d'équilibres à prendre en 
compte pour étudier la sorption de l'uranyle sur la monazite, un premier électrolyte a été 
choisi pour ses propriétés non complexantes. Les ions constitutifs du sel NaClO4 sont connus 
pour être des ions indifférents vis-à-vis de la surface des oxydes. Les ions de ce milieu ne se 
sorbant pas à la surface de la monazite, il permet d'avoir accès au pH de point de charge nulle 
sans sorption spécifique d'ion. Il constitue de ce fait un milieu de "référence" dans ce travail. 
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L'ion nitrate est un ion peu complexant, les expériences réalisées en milieu NaNO3
permettront d'avoir un milieu intermédiaire où l'état de surface de la monazite ne sera, a 
priori, pas modifié (pas de sorption des nitrates à la surface de la monazite) mais où la 
spéciation en solution de l'uranyle sera modifiée par rapport au milieu perchlorate. Le 
troisième milieu choisi est Na2SO4, ce milieu très complexant modifie non seulement la 
spéciation en solution mais également l'état de surface de la monazite.
 Titrages en masse
Le titrage en masse dont le protocole est décrit dans la littérature [18] consiste en la 
mise en contact d’une masse croissante de solide sous forme de poudre avec un volume 
constant d’une solution à un pH donné. Le pH est mesuré après atteinte de l’équilibre par le 
système et tend vers le pHPCN lorsque la masse augmente (Figure II-3). Cette méthode utilise 
le pouvoir tampon du matériau immergé dans une solution aqueuse. 
Le pHPCN de la monazite a été déterminé dans les trois milieux choisis, NaClO4, 
NaNO3 et Na2SO4 pour des températures comprises entre 25°C et 95°C. 
La monazite a été mise en contact avec une solution d'électrolyte. Les rapports masse 
de poudre sur volume de solution allant de 5 g.L-1 à 400 g.L-1. Dans un premier temps, les 
expériences de titrages en masse ont été réalisées avec une solution de perchlorate de sodium 
à 0,1 M. 
Ces expériences ont mis en évidence un pHPCN de la monazite faible (2,1 unités). Cette 
valeur nous a conduit à travailler à une force ionique plus importante. En effet, la force 
ionique doit être constante sur toute la gamme de pH considérée dans les expériences de 
titrages en masse mais également lors des expériences de sorption afin de minimiser les 
variations des coefficients d'activité. Les données de la littérature montrent que l'uranyle se 
sorbe généralement à des pH inférieurs au pH de point de charge nulle [13,19-24]. Aussi, on 
s'attend à obtenir un saut de sorption à des pH très acides (inférieurs à 2,1 unités). Des 
expériences préliminaires de sorption ont été réalisées et ont permis de vérifier cette position 
du saut de sorption, confirmant la nécessité de travailler à une force ionique plus élevée. De 
nouvelles expériences de titrages en masse ont donc été réalisées en milieu NaClO4 à 1 M. 
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A 
B 
C 
Figure II-3 : Titrages en masse. Evolution du pH en milieu NaClO4 à 1 M à 25°C (A), NaNO3 à 
80°C (B) et Na2SO4 à 80°C (C) lorsque la masse de monazite augmente (m/V représente le rapport entre la 
masse de monazite et le volume de solution). 
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10 mL d’une solution de NaClO4 à 1 M ont été mis en contact avec la monazite et mis 
sous agitation à 45 tours par minute durant 24 heures. Une étude cinétique préalable a permis 
de déterminer que cette durée suffit à l’atteinte de l’équilibre. Cette étude cinétique a consisté 
à mesurer le pH pour des temps de contact croissants entre monazite et solution 
d'électrolyte.Le titrage en masse de la monazite en milieu NaClO4 1 M a également été réalisé 
à 50°C, 80°C et 95°C. Le protocole étant le même que celui adopté pour les expériences à 
25°C hormis l'utilisation supplémentaire d'un bain thermostaté agité. Le pH étant mesuré à 
l’aide d’une électrode combinée à électrolyte solide et double jonction téflon (Fisher 
Bioblock®) calibrée en température à l'aide de solutions étalons certifiées. L'incertitude 
expérimentale sur la mesure du pH de point de charge nulle a été estimée à 0,2 unité pH à 
25°C et à 0,3 unité pH de 50°C à 95°C.  
L'influence du milieu sur la position du pHPCN a été étudiée dans les deux autres 
électrolytes choisis, le nitrate de sodium (Figure II-3-B) ainsi que le sulfate de sodium 
(Figure II-3-C), sur la même gamme de température (25°C à 95°C). Pour chacun de ces 
milieux la force ionique a été fixée à 1 M. Le protocole mis en œuvre est identique à celui 
utilisé pour le milieu NaClO4. 
Le pHPCN est atteint pour un rapport masse de poudre sur volume de solution de 
250 g.L-1. De plus, la température ne modifie pas significativement la position du pH de point 
de charge nulle et cela pour chacun des trois milieux étudiés. 
Le pH de point de charge nulle de la monazite en milieu NaClO4 1 M s'élève à 2,1 et 
est égal à celui observé en milieu NaNO3 1 M (2,1), ceci confirme que les ions nitrates ne se 
sorbent pas significativement à la surface de LaPO4. 
Le pH de point de charge nulle en milieu Na2SO4 s'élève à 3,2 unités, soit une valeur 
supérieure de plus d’une unité par rapport à celle obtenue en milieu NaClO4 ou NaNO3
(2,1 unités). Ce dernier résultat suggère l’intervention de phénomènes de sorption. Cette 
modification du pH de point de charge nulle en milieu Na2SO4 par rapport aux deux autres 
milieux a donc été attribuée à la sorption des ions sulfates. 
La poudre de monazite synthétisée au laboratoire par nos soins présente un pHPCN 
faible au regard de celui observé pour la monazite étudiée par Ordoñez-Regil et al. [13] (3,5 en 
milieu KNO3 contre 2,1 en milieu NaNO3 dans cette étude) et en comparaison aux pHPCN
généralement observés pour les composés phosphatés dans la littérature [2,10,13,25,26] qui sont 
compris entre 3 et 7 unités pH. 
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La différence entre le point de charge nulle de notre substrat et celui obtenu par 
Ordoñez-Regil et al. [13] est attribuée à la synthèse. En effet, la réactivité de surface d'un 
même matériau dépend de sa synthèse, de l'aspect morphologique de sa surface ainsi que de 
sa surface spécifique. La différence de pH de point de charge nulle observée entre la monazite 
synthétisée au cours de ce travail et celle synthétisée par Ordoñez-Regil et al. [10] pourrait être 
imputée à la durée du traitement thermique. 
Le pHPCN de la monazite s'élève à 2,1 en milieu NaClO4 et NaNO3. En revanche, en milieu 
Na2SO4, le pHPCN est supérieur et s'élève à 3,2. Ces résultats mettent en évidence l'absence de 
sorption des ions Na
+
, ClO4
-
 et NO3
-
 à la surface de la monazite tandis que la modification 
de la position du point de charge nulle en milieu Na2SO4 est attribuée à la sorption des ions 
sulfates à la surface de la monazite. 
La voie de synthèse, les traitements thermiques ainsi que le broyage peuvent modifier 
l'état de surface d'un matériau, ceci explique la différence de pH de point de charge nulle entre 
la monazite synthétisée au cours de ce travail et celle utilisée par Ordoñez-Regil et al. [10,13]
dans leurs travaux dans des milieux dits indifférents, c'est-à-dire pour lesquels il n'y a pas de 
phénomène de sorption des ions de l'électrolyte. 
II.2.2. MESURE DES GRANDEURS THERMODYNAMIQUES
Afin de contraindre au maximum le système lors de la simulation des données 
expérimentales obtenues par titrages potentiométriques, les chaleurs mises en jeu dans les 
phénomènes d'hydratation de la monazite dans le milieu de référence ont été déterminées 
expérimentalement par microcalorimétrie. 
Les variations d'enthalpies associées aux réactions mises en jeu à l'interface solide - 
solution (hydratation de la surface ou réactions de sorption) peuvent être déterminées par 
mesure directe des chaleurs dégagées ou absorbées (Qréaction) par le système si l'on connait la 
quantité de réactif mise en jeu (nréactif) (Equation Eq. II-1). 
réactif
réaction
réaction
n
Q
H =∆− Eq. II-1 
Dans cette étude le dispositif expérimental utilisé pour mesurer les chaleurs 
accompagnant les processus d'hydratation des surfaces des substrats et de sorption de l'uranyle 
62 
sur ces surfaces est un microcalorimètre de mélange. La microcalorimétrie est une technique 
presque universelle, car la plupart des phénomènes physiques sont accompagnés d'un échange 
caractéristique de chaleur entre le système et le milieu environnant [27]. Le dispositif 
expérimental utilisé est décrit dans cette partie. La mise en œuvre de ce type d'expérience est 
délicate lorsqu'il s'agit de phénomènes superficiels car une faible quantité de matière est en 
général concernée par la réaction étudiée [28], aussi l'étude de l'hydratation des substrats et de 
la sorption de l'uranyle à leur surface a nécessité l'optimisation des conditions expérimentales. 
Les résultats de cette mise au point, le choix des conditions expérimentales et le protocole mis 
en œuvre pour réaliser les mesures de chaleurs d'hydratation de la monazite sont présentés 
dans cette partie. 
 Dispositif de microcalorimétrie de mélange
Le microcalorimètre utilisé au cours de cette étude est un microcalorimètre de mélange 
(Calorimètre C 80 - Setaram). Cet appareil est constitué d'une enceinte calorimétrique adaptée 
sur un dispositif de retournement (Figure II-4). Deux cellules, l'une de mesure est placée à 
l'avant de l'enceinte calorimétrique et l'autre servant de référence est placée à l'arrière. Des 
fluxmètres (de mesure et de référence) assurent la mesure des chaleurs mises en jeu au cours 
de l'expérience (Figure II-5). L'appareil C 80 intègre le calorimètre proprement dit (enceinte 
calorimétrique et dispositif de retournement), un contrôleur, un boitier de puissance et un PC. 
Pour plus de détails sur les différents composants du calorimètre de mélange on se rapportera 
à l'annexe I. 
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Figure II-4 : Calorimètre C 80 - Setaram 
Figure II-5 : Enceinte calorimétrique du calorimètre C 80 - Setaram 
Les fluxmètres délivrent une tension qui est proportionnelle au flux de chaleur à 
mesurer et la mesure de la température est assurée par une sonde platine entre les deux puits 
calorimétriques. 
Préalablement aux mesures, le dispositif doit être étalonné. La calibration doit en 
théorie être réalisée à l'aide d'une réaction analogue à celle étudiée et effectuée dans les 
mêmes conditions expérimentales. Ne disposant pas de tel "étalon" pour les expériences que 
nous souhaitons mener, l'étalonnage est obtenu par effet Joule. Par ailleurs, il est nécessaire de 
corriger la température de l'échantillon. En effet, bien que la mesure de la température par la 
sonde platine se fasse à proximité de l'échantillon, une petite différence entre température 
réelle des puits et température mesurée par la sonde se crée. Cette différence est due au 
gradient thermique et au temps de transfert de la chaleur à travers le fluxmètre et la paroi des 
cellules [29]. La correction de la température est réalisée à l'aide de matériaux étalons dont le 
point de fusion ou de transformation est connu. 
Il existe plusieurs types de cellules selon le type d'expérimentation que l'on souhaite 
réaliser et les conditions expérimentales. Les cellules (de mesure et de référence) sont 
identiques. La Figure II-6 présente le type de cellule utilisée au cours de cette étude. Ce type 
de cellules est adapté à la microcalorimétrie de mélange et aux expériences d'hydratation et de 
sorption que nous souhaitons mener. 
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Figure II-6 : Cellule expérimentale de mélange à retournement - Setaram 
Une fois remplies, les cellules de mesure et de référence sont introduites dans les puits 
de mesure et de référence respectivement. Puis, une période de stabilisation est observée avant 
de démarrer l'expérimentation. Une étude préliminaire a permis de déteminer que le bruit du 
dispositif (lorsqu'aucun phénomène extérieur ne perturbe le système) correspondait à une 
variation du flux de chaleur d'environ 0,01 mW, 0,02 mW et 0,04 mW à 30°C, 50°C et 80°C 
respectivement. L'amplitude du flux de chaleur ne doit donc pas excéder ces valeurs durant 
une période de stabilisation de 20 minutes minimun avant le lancement du retournement 
(mélange des réactifs). La Figure II-7 présente des thermogrammes obtenus pendant la 
période de stabilisation dans le cas où aucun phénomène ne perturbe le système et dans le cas 
où le système est perturbé. Les thermogrammmes sont enregistrés puis traités à l'aide du 
logiciel Calisto®. 
Réactif inférieur (solide ou liquide) 
Volume maximal : 1,25 cm3 
Réactif supérieur (liquide) 
Volume maximal : 5 cm3 
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A 
B 
Figure II-7 : Thermogrammes obtenus à 30°C. Evolution du flux de chaleur en fonction du temps 
au cours de la période de stabilisation. A : lorsqu'aucun phénomène ne perturbe le système; B : lorsque le 
système est perturbé. 
 Mise au point des expériences de calorimétrie
Les mesures de chaleurs de réaction par microcalorimétrie de mélange en milieu 
hétérogène, solide-solution, ont nécessité une mise au point complexe. Le calorimètre de 
mélange a été mis en place au laboratoire au début de ce travail. Aucune étude des 
0,01 mW 
0,03 mW 
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phénomènes d'hydratation de minéraux ou de sorption sur de tels substrats par ce dispositif n'a 
encore été rapportée dans la littérature, aussi de nombreux essais ont été nécessaires afin 
d'optimiser les conditions expérimentales. 
Dans un premier temps des tests ont été réalisés sur une poudre de TiO2 avec des 
cellules de mélange dont le schéma est présenté en annexe II. Ces cellules de mélange à 
retournement utilisées lors de premières expériences n’étaient pas adaptées à nos systèmes. En 
effet, le retournement aboutissait le plus souvent à un mélange inefficace. La poudre se 
colmatant était soit partiellement, soit totalement sèche à l'issue de l'expérience, témoignant 
de l'inefficacité du mélange. Plusieurs retours avec le fournisseur ont été nécessaires afin 
d'optimiser l’usinage des cellules. Le type de cellule usinée après plusieurs échanges avec le 
fournisseur et utilisée pour réaliser ce travail est présenté sur la Figure II-6. Bien que les 
nouvelles cellules soient plus adaptées aux systèmes solide - liquide étudiés, toutes les 
expériences n'aboutissent pas à un mélange efficace. L'optimisation devra donc faire l'objet de 
développements instrumentaux supplémentaires. 
Par ailleurs, de nombreux essais ont été réalisés afin de déterminer les conditions 
expérimentales optimales pour réaliser la mesure des chaleurs d'hydratation d'oxydes tel que 
TiO2 ou de composés phosphatés tel que LaPO4 à l'aide du microcalorimétrie de mélange 
(C 80 - Setaram). 
Il a été nécessaire de déterminer les quantités de solide et de solution optimales pour 
avoir un mélange le plus efficace possible tout en ayant un signal thermique significatif. 
Certaines conditions menant à des chaleurs de réactions faibles, il nous a fallu trouver le bon 
compromis entre quantité de solide suffisante pour obtenir un signal significatif et quantité de 
solide et de solution permettant un mélange efficace. En effet, le mélange n’est pas efficace à 
chaque expérience, la poudre n’est alors pas complètement hydratée et le signal thermique 
obtenu ne peut être exploité. 
D'autre part, une étude préalable a montré que la durée du retournement influence de 
manière significative le résultat obtenu. En effet, initialement le retournement du bloc 
calorimétrique était maintenu pendant toute la durée du signal thermique, mais une agitation 
permanente n'est pas adaptée à l'obtention de résultats interprétables (décalage de la ligne de 
base) et répétables avec le dispositif utilisé (Figure II-9). Après de nombreux tests, il a été mis 
en évidence que le retournement doit être effectué jusqu'au début de retour à la ligne de base 
afin que la chaleur mesurée soit entachée d'une erreur la plus faible possible. Puis, un second 
retournement effectué pendant la même durée et après retour complet à la ligne de base 
67 
permet de vérifier que la réaction est bien complète (signal thermique correspondant au bruit 
de l'appareil au cours du retournement). L'intégration de ce second retournement sera ensuite 
soustraite au premier afin de s'affranchir du bruit du dispositif dans les conditions 
expérimentales fixées. Des tests ont été réalisés afin d'évaluer la chaleur attribuée au bruit du 
dispositif au cours du retournement. 200 µL d'eau déionisée ont été introduits dans le 
compartiment inférieur des cellules de mélange et de référence et 4 mL d'eau déionisée ont été 
introduits dans le compartiment supérieur des deux cellules. Après atteinte d'un signal 
thermique stable, la chaleur a été mesurée et s'élève à 2,5 mJ (Figure II-8). Aussi, il sera 
vérifié que l'intégration du signal est supérieure à deux fois cette valeur dans le cas du premier 
retournement (signal thermique significatif) et n'excède pas deux fois sa valeur au second 
retournement (réaction terminée). 
Figure II-8 : Thermogramme obtenu à 30°C. 200 µL et 4 mL d'eau déionisée étant introduits dans 
les compartiments inférieurs et supérieurs respectivement des cellules de référence et de mesure. 
Signal thermique : 
intégration : 2,5 mJ 
amplitude : 0,1 mW 
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Figure II-9 : Exemples de thermogrammes obtenus à 30°C lorsque le mélange est effectué en 
permanence. 
Retournement 
du bloc calorimétrique 
Retournement 
du bloc calorimétrique 
Retournement 
du bloc calorimétrique 
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L'ensemble de la mise au point des expériences de calorimétrie de mélange a nécessité 
environ 10 mois de tests et des optimisations supplémentaires devront encore être réalisées 
pour augmenter l'efficacité du mélange sur des systèmes solide - liquide et diminuer 
l'incertitude sur la chaleur mesurée qui est évaluée à 20 %. 
 Choix des conditions expérimentales
De nombreux tests ont été réalisés pour déterminer la masse de poudre et le volume de 
solution optimales. Le volume de solution choisi doit être suffisament élevé pour permettre 
d'hydrater la totalité de la poudre mais doit être suffisament faible pour que le volume mort 
dans la cellule soit assez grand pour favoriser le mouvement de la solution et 
l'homogénéisation de la suspension. Par ailleurs, une masse de poudre trop faible introduit une 
plus grande incertitude sur la pesée ainsi que sur la mesure de la chaleur. En effet, lorsque la 
quantité de poudre est trop petite, le signal thermique est plus faible en raison du nombre 
restreint de sites de surface susceptibles de réagir au contact de la solution. Aussi, la masse 
minimale a été fixée à 50 mg pour 4 mL de solution après plusieurs tests de répétabilité 
effectués pour plusieurs masses et différents volumes. Enfin, si la masse est trop importante, 
une partie de la poudre se colmate et n'est pas hydratée. Après plusieurs tests, la masse de 
monazite a été fixée à 200 mg pour un volume de 4 mL de solution pour la majorité des 
expériences. Cette masse permet d'avoir un signal thermique significatif tout en gardant un 
mélange le plus efficace possible. Certaines expériences ont, quant à elles, été réalisées avec 
des masses comprises entre 50 mg et 200 mg pour 4 mL de solution, lorsque les conditions 
initialement fixées (200 mg de monazite pour 4 mL de solution) ne permettaient pas d'aboutir 
aux conditions finales souhaitées (pH final). Il a également été vérifié que la chaleur dégagée 
à un pH donné était proportionnelle à la masse de poudre introduite. 
 Protocole expérimental de mesure de la chaleur d'hydratation
Une masse précise de poudre de monazite est introduite dans le compartiment inférieur 
de la cellule de mesure et 4 mL de solution d'électrolyte sont ajoutés dans le compartiment 
supérieur. La cellule de référence contient quant à elle, une masse d'eau déionisée équivalente 
à la masse de poudre introduite dans la cellule de mesure dans le compartiment inférieur et 
4 mL d'eau déionisée dans le compartiment supérieur. Après 15 heures de stabilisation, il est 
vérifié que la température de consigne est atteinte et stable. Un palier est observé avant de 
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démarrer le retournement du bloc calorimétrique. Le retournement est arrêté au début du 
retour à la ligne de base. Une fois le retour à la ligne de base observé, un second retournement 
est effectué. Le pH est est mesuré à la fin de l'expérience. 
Compte tenu de la mise en oeuvre délicate et longue des expériences de 
microcalorimétrie, seul le milieu NaClO4 a été étudié par microcalorimétrie. Les chaleurs 
associées au phénomène d'hydratation de la monazite dans les milieux NaNO3 et Na2SO4
devront faire l'objet d'une étude ultérieure. 
 Résultats et discussions
L'étude, par calorimétrie de mélange, de l'hydratation en milieu NaClO4 à 1 M a été 
réalisée à 30°C, 50°C et 80°C. La Figure II-11 et la Figure II-12 illustrent l'allure des 
thermogrammes en fonction du pH et en fonction de la température respectivement. Un 
exemple d'intégration est présenté à la Figure II-11. L'évolution de l'enthalpie en fonction du 
pH et de la température est présentée sur la Figure II-10. 
Figure II-10 : Evolution de l'enthalpie d'hydratation de la monazite en fonction du pH en milieu 
NaClO4 à 1M. Les segments continus correspondent aux régressions linéaires des points expérimentaux et 
les segments en pointillés correspondent à l'extrapolation des données expérimentales. 
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pH  1,8 
pH  3,7 
pH  8,8 
Figure II-11 : Thermogrammes obtenus lors de la mise en contact de la poudre de monazite et de 
la solution d'électrolyte NaClO4 à 1M à 30°C. Pour des pH finaux d'environ 1,8; 3,7 et 8,8 à 30°C. 
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30°C 
50°C 
80°C 
Figure II-12 : Thermogrammes obtenus lors de la mise en contact de la poudre de monazite et de 
la solution d'électrolyte NaClO4 à 1 M. Pour un pH final d'environ 3,5 à 30°C, 50°C et 80°C. 
73 
L'enthalpie associée au processus d'hydratation de la monazite est négative quel que 
soit le pH final. L'hydratation de LaPO4 est donc un phénomène exothermique. Par 
ailleurs, la courbe représentant l'évolution de l'enthalpie d'hydratation en fonction du pH 
présente trois zones bien définies pour chaque température. 
A 30°C, un palier à - 0,6 J.g-1 (zone (1)) est observé jusqu’à pH  2,5 unités, puis 
l'enthalpie d'hydratation diminue avec l'augmentation du pH (zone (2)) jusqu'à pH environ 
égale à 4,3 unités, enfin un nouveau palier est observé à - 10,1 J.g-1(zone (3)). 
• Zone (1) : Aux pH inférieurs à 2,5, on observe un palier. Dans cette gamme 
de pH, la mise en équilibre de la surface avec la solution s'accompagne d'un phénomène 
thermique faible mais non nul. Plusieurs hypothèses sont envisageables pour expliquer ce 
phénomène : i) ce signal est attribué au "bruit" lié au dispositif ou ii) ce signal est attribué à la 
"mise en équilibre" du solide avec la solution. 
La première hypothèse peut être écartée. En effet, nous nous affranchissons de la 
chaleur que pourrait engendrer les frottements des différents constituants de la cellule et de la 
chaleur liée à l'actionnement du système de retournement en utilisant une cellule de référence 
et en supprimant le signal associé à un second retournement. La "mise en équilibre" du solide 
avec la solution semble donc être responsable du signal thermique mesuré pour des pH 
inférieurs à 2,5 unités. Des tests réalisés à bas pH (significativement inférieurs au pH de point 
de charge nulle) sur TiO2 et ZrP2O7 ont abouti à un signal thermique de même amplitude 
confirmant cette hypothèse. Aussi ce signal thermique est attribué à la "mise en équilibre" du 
solide avec la solution dans une gamme de pH où il ne se produit pas de réactions acido-
basiques notables. Une fois l'équilibre atteint les sites de surface se trouvent sous la forme 
protonée SOH+0,5. 
• Zone (2) : Dans la seconde partie de la courbe, on se trouve dans une gamme 
où le pH est supérieur au pH de point de charge nulle, aussi plus le pH augmente, plus la 
surface se déprotone. La surface en équilibre est donc moins protonée que dans la première 
zone. De plus, l'enthalpie diminue lorsque le pH augmente. L'enthalpie est proportionnelle au 
nombre de sites déprotonés qui dépend lui même du pH (SOH+0,5  SO-0,5 + H+). Plus le 
pH augmente, plus le nombre de sites déprotonés augmente et l'enthalpie est importante en 
valeur absolue. Ces observations semblent indiquer que la déprotonation de la surface est 
un phénomène exothermique. 
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• Zone (3) : La troisième zone de la courbe correspond quant à elle à l'enthalpie 
associée à la "mise en équilibre" du solide avec la solution à des pH tels que la surface soit 
totalement déprotonée. En effet, dans cette zone l’ensemble des sites a été déprotoné et se 
trouvent sous la forme SO-0,5, aussi un palier est observé. Ce palier se situe à une valeur de 
-10,1 J.g-1 et débute à pH  4,5 (2,4 unités pH au dessus du PCN). 
Ces trois zones sont également présentes lorsque la température augmente. La 
chaleur associée aux deux paliers (zones (1) et (3)) est la même quelle que soit la température. 
La chaleur mesurée dans la zone (1) est attribuée à la "mise en équilibre" du solide 
avec la solution sans déprotonation notable de la surface. Cette enthalpie ne dépend pas de la 
température. 
Dans la zone (2), pour un pH donné l'enthalpie diminue lorsque la température 
augmente. Cette variation de l'enthalpie en fonction de la température pourrait être traduite 
par une capacité calorifique non nulle. Cependant, l'invariance de l'enthalpie en fonction de la 
température dans la zone (3) permet d'infirmer cette hypothèse. L'évolution de l'enthalpie 
indique donc une évolution de l'avancement de la réaction pour un pH donné lorsque la 
température est plus élevée. Les pKa associés à la déprotonation des sites de surface 
diminuent avec la température. Cette diminution globale des pKa sera imposée lors de la 
modélisation des données des titrages potentiométriques. 
Dans la zone (3), la surface à l'équilibre est totalement déprotonée quelle que soit 
la température. La constance de la quantité de chaleur mesurée avec la température indique 
une invariance de l'enthalpie globale de déprotonation. Aussi, la loi de Van't Hoff sera utilisée 
lors de la modélisation des données. L'évolution des constantes utilisées pour décrire le 
comportement acido-basique devra correspondre à une variation d'enthalpie globale d'environ 
- 9,5 J.g-1 (correspondant aux - 10,1 J.g-1 mesurés lorsque les deux réactions de déprotonation 
sont à l'équilibre, auxquels on a soustrait l'enthalpie de "mise en équilibre" sans réaction 
acido-basique). Ce résultat constitue une contrainte expérimentale forte pour la simulation des 
courbes de titrages potentiométriques. 
 Relation de Van't Hoff
La loi de Van't Hoff (Eq. II-2) repose sur la dépendance en température des constantes 
de réaction. L'utilisation de cette loi appliquée aux constantes d'équilibre obtenues par 
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modélisation des courbes de titrages potentiométriques permet d'accéder aux enthalpies de 
chacun des types de sites de surface tout en respectant la contrainte d'une enthalpie globale 
environ égale à - 10 ± 2 J.g-1 obtenue par microcalorimétrie de mélange. 
2
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 Enthalpie et entropie d'hydratation de la monazite
L'enthalpie libre de Gibbs (rG°) s'exprime en fonction de l'enthalpie (rH°) et de 
l'entropie (rS
0) de la réaction selon l'équation Eq. II-3 : 
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Ainsi, l'équation G° = -RTln K peut être réécrite sous la force suivante : 
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où  R est la constante des gaz parfait (8,314 J.K-1.mol-1), 
T, la température absolue exprimée en Kelvin, 
rS
0 est considérée constante sur l'intervalle de température considéré (25°C 
à 95°C). 
Le tracé de la droite ln K = f(1/T) permet donc d'avoir accès à l'enthalpie (pente de la 
droite) et à l'entropie (ordonnée à l'origine de la droite) de la réaction. 
II.2.3. DETERMINATION DES CONSTANTES D’ACIDITE DE LA SURFACE
Le point de charge nulle d'un matériau définit son caractère acido-basique. Ce 
paramètre est directement relié aux constantes d'équilibre des réactions acido-basiques se 
produisant à la surface du solide et reflète l'évolution de la charge de surface en fonction du 
pH. 
La détermination des constantes d'acidité d'un matériau peut être réalisée par 
modélisation des courbes de titrages potentiométriques de ce matériau. Dans cette partie, nous 
détaillerons les protocoles expérimentaux permettant l'acquisition des courbes de titrages 
potentiométriques de poudres. Puis, le code de calcul utilisé sera décrit. Enfin, les résultats 
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des modélisations des courbes de titrages potentiométriques des poudres à différentes 
températures seront présentés. 
II.2.3.1. Titrages potentiométriques 
Ce travail a pour objectif d'étudier l'influence de la température sur la sorption de 
l'uranyle sur la monazite dans différents milieux. Dans cette optique, il est nécessaire de 
déterminer les caractéristiques acido-basiques de ce substrat au contact d'une solution aqueuse 
en présence des électrolytes choisis mais en l'absence d'uranyle. La compréhension de ces 
phénomènes à l'interface solide - solution aqueuse exempte d'uranyle permettra une meilleure 
compréhension des phénomènes de sorption et de l'influence de la température sur ceux-ci. 
Les expériences de titrages potentiométriques de la monazite synthétique ont donc été 
réalisées à 25°C, 50°C, 80°C et 95°C dans les trois électrolytes choisis pour réaliser cette 
étude, la force ionique étant fixée à 1 M. Ces expériences permettent non seulement d'avoir 
accès aux constantes d'acidité des sites de surface par modélisation des courbes de titrages 
potentiométriques mais également d'obtenir une estimation de la densité de sites de surface du 
matériau. 
 Choix des conditions expérimentales et protocole
Les titrages potentiométriques de la monazite ont été réalisés dans les trois milieux 
étudiés dans ce travail. Pour l'ensemble des expériences de titrages potentiométriques, 3 g de 
poudre de monazite synthétisée ont été mis en contact avec 80 mL d'une solution aqueuse 
(37,5 g.L-1) contenant l'un des électrolytes à une force ionique de 1 M. Le pH initial des 
suspensions a été ajusté à pH = 2,1. 
Une concentration massique de 37,5 g.L-1 permet, compte tenu de la surface spécifique 
de la monazite mesurée précédemment (12,1 m2.g-1) d'avoir une surface réactive suffisante 
(environ 36 m2). En effet, la monazite en suspension doit être présente en quantité assez 
importante pour que la neutralisation des sites de surface par la base ne soit pas trop faible au 
regard de celle des ions H3O
+ présents en solution. De plus, une quantité de poudre trop 
importante pourrait modifier significativement la réponse de l'électrode pH. Une 
concentration de 37,5 g.L-1 est un bon compromis entre une bonne réponse de l'électrode pH 
et une quantité de sites de surface suffisante. 
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En milieu NaClO4, le dosage a été effectué par ajout d'une solution d'hydroxyde de 
sodium à 0,15 M dont la force ionique a été fixée à 1 M à l'aide du perchlorate de sodium afin 
de minimiser les variations de force ionique au cours du titrage et ainsi d'éviter les variations 
des coefficients d'activité. De la même manière, en milieu NaNO3, une solution d'hydroxyde 
de sodium à 0,15 M dont la force ionique a été ajustée à 1 M avec du nitrate de sodium a été 
utilisée pour réaliser le dosage de la poudre en suspension dans une solution aqueuse de 
nitrate de sodium. En revanche, en milieu Na2SO4, une solution d'hydroxyde de sodium 
à 1 M, exempte de sulfate de sodium, a été utilisée pour réaliser les expériences de titrages 
potentiométriques de la monazite. Dans ce milieu l'état de surface de la monazite est modifié 
par la sorption des ions sulfates et la réactivité des sites de surface s'en trouve modifiée. La 
quantité de base nécessaire à la neutralisation des sites de surface et des ions H3O
+ en 
solution, dans ce milieu, est supérieur à la quantité de base nécessaire à leur neutralisation 
dans les milieux NaClO4 et NaNO3. Aussi, l'utilisation d'une solution titrante plus concentrée 
est nécessaire. 
Le pH initial choisi (2,1) correspond au pH de point de charge nulle observé en 
milieux NaClO4 et NaNO3 lors des expériences de titrages en masse. 
Une autre méthode consisterait à se placer à un pH suffisamment bas (très inférieur au 
pH de point de charge nulle) et à considérer que l'ensemble des sites se trouvent sous leur 
forme protonée. Cette méthode n'a pas été retenue pour cette étude en raison du pH de point 
de charge nulle acide obtenu pour la monazite synthétique. 
Le pH initial des titrages potentiométriques en milieu Na2SO4, a également été ajusté 
à 2,1. Ainsi, l'on se trouve au point de charge nulle de la monazite obtenu en milieux NaClO4
et NaNO3, c'est-à-dire dans des milieux où aucun phénomène de sorption des ions de 
l'électrolyte n'intervient. La modélisation des courbes de titrages potentiométriques dans ce 
milieu pourra donc être réalisée en imposant les constantes d'équilibre qui régissent la 
protonation et la déprotonation de la surface lorsqu'aucun phénomène de sorption ne se 
produit (déterminées dans le milieu de "référence", NaClO4). Les constantes d'équilibre 
associées aux réactions de sorption des sulfates sur la monazite pourraient ainsi être 
déterminées. 
L'ensemble des solutions utilisées pour l'acquisition des courbes de titrages 
potentiométriques ont été préparées avec de l'eau déionisée et maintenue sous une atmosphère 
d'argon. Les mesures de pH ont été réalisées in situ, dans un montage autoclave (Figure II-13) 
soumis à un flux d'argon, à l'aide d'une électrode combinée à électrolyte solide et double 
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jonction téflon (Fisher Bioblock®), calibrée en température à l'aide de solutions étalons 
certifiées. La durée de l'attente entre chaque ajout a été fonction de la stabilité du pH mesuré. 
Pour chacun des titrages de suspensions, un "blanc", constitué d'une solution contenant le 
même électrolyte à la même force ionique et ajustée au même pH initial (2,1), a été titré dans 
les mêmes conditions expérimentales. 
 Dispositif expérimental
Le dispositif expérimental devait permettre une étude de 25°C à 95°C tout en limitant 
les problèmes d'évaporation. Le dispositif choisi est représenté à la Figure II-13. 
Figure II-13 : Montage autoclave utilisé pour réaliser les expériences de titrages en 
température 
[2]
. 
Le montage utilisé est constitué d’une partie haute et d’une partie basse séparées par 
un dispositif de filtration composé d’une grille servant de support au filtre : toutes les parties 
en contact avec la suspension ou la solution sont en téflon. La partie haute, où se déroule la 
réaction, est entourée d’un ruban chauffant et comprend un bol en téflon amovible. Ce 
ruban chauffant est équipé d’un thermocouple assurant le contrôle de la température au sein 
du bol. Il est relié à un système de programmation électronique de température permettant 
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de maintenir le milieu réactionnel à la température de consigne. Un piston au centre du bol 
permet en position basse de fermer hermétiquement la partie haute, où se déroule la réaction, 
l’isolant ainsi de la partie basse. Durant le dosage, le dispositif est entièrement mis sous flux 
d'argon et le pH du milieu réactionnel est mesuré à l’aide d’une électrode adaptée aux 
mesures de pH à température élevée (Fisher Bioblock ®). A la fin de la manipulation, en 
tirant sur le piston, le solide est récupéré sur le filtre et la solution dans la partie basse du 
montage autoclave. L’ensemble de ce dispositif est fixé sur une plaque mobile assurant par 
rotation (70 tours.min-1) la mise en agitation du milieu réactionnel.  
La partie supérieure dispose d’orifices permettant la mise en place de l'électrode pH, 
d’une pointe d’addition de la solution d'hydroxyde de sodium et de l’arrivée de gaz (argon). 
 Résultats des titrages potentiométriques
A titre d'exemple, la Figure II-14 présente les courbes de titrages des suspensions de 
monazite en milieu NaClO4, NaNO3 et Na2SO4 à 25°C. 
 Détermination de la densité de sites
La densité de sites est un paramètre essentiel dans les études de sorption. En effet, il 
est nécessaire de connaitre ce paramètre afin de réaliser les expériences de saut de sorption 
dans de bonnes conditions. Lors de ces expériences, il est important de se situer en dessous de 
la saturation des sites de surface afin d'éviter les interactions latérales de type colombien et les 
phénomènes de précipitation de surface. 
La densité de sites a été estimée pour chacun des milieux et pour chacune des 
températures étudiées par comparaison des courbes de titrages des suspensions et des blancs 
correspondants. Les courbes des titrages représentant le nombre de mole d'ions hydroxydes 
ajoutés en fonction du nombre d'ions hydroxydes dosés présentent une partie linéaire. Cette 
partie linéaire correspond à la partie du dosage où l'ensemble des sites de surface a réagi et où 
les ions hydronium en solution ont été neutralisés. La différence entre les extrapolations des 
parties linéaires des courbes de titrages de la suspension et du blanc correspondant donne 
accès au nombre de moles d'hydroxydes nécessaires à la neutralisation des sites de surface 
(n). Connaissant la masse de poudre présente en suspension (m) et sa surface spécifique (A), 
la densité de sites peut être estimée selon l'équation Eq. II-5. 
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d As Eq. II-5 
où  ds est la densité de sites exprimée en sites.nm
-2, 
  NA est le nombre d'Avogadro (6,022x10
23 mol-1), 
n est le nombre de mole de sites de surface ayant réagi, 
A est la surface spécifique de la monazite exprimée en m2.g-1, 
m est la masse de monazite en g. 
A 
B 
C 
Figure II-14 : Courbes de titrages potentiométriques d'une suspension (37,5 g.L
-1
) de la monazite 
en milieu NaClO4 (A), NaNO3 (B) et Na2SO4 (C) à 25°C représentant le nombre de mole d'ions OH
-
ajoutés en fonction du nombre d'ions OH
-
 dosés. 
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La densité de sites de la monazite est estimée à 14 sites.nm
2 sur l'ensemble de la 
gamme de température étudiée (de 25°C à 95°C). Ce résultat est en accord avec les données 
rapportées dans la littérature qui sont en général comprises entre 1 et 20 sites.nm-2 [30,31]. 
Ordoñez-Regil et al. [13], avaient, quant à eux, obtenu une densité de sites de 6 site.nm-2 pour 
la monazite, par titrage potentiométrique en milieu KNO3. Cette différence de densité de sites 
entre la monazite synthétisée au cours de ce travail et celle utilisée par Ordoñez-
Regil et al. [13] participe à la différence de réactivité entre les deux poudres. Compte tenu de la 
démarche suivie dans cette étude, il est nécessaire de travailler avec un matériau présentant 
une surface spécifique la plus élevée possible de manière à avoir une réactivité suffisante 
(signaux de fluorescence et signaux thermiques les plus importants possibles tout en se 
trouvant en dessous de la saturation de surface). La monazite utilisée dans cette étude présente 
un nombre de sites disponibles pour la sorption de l'uranyle plus important que la monazite 
utilisée par Ordoñez-Regil et al., ce qui est favorable à l'étude que nous souhaitons mener. 
II.2.3.2. Modélisation des courbes de titrages potentiométriques 
L'ensemble des courbes de titrages des suspensions de monazite a été modélisé à l'aide 
du code de calcul FITEQL [32] en utilisant le modèle de complexation de surface. Dans ce 
paragraphe, les modèles choisis pour décrire la répartition des ions à l'interface solide-solution 
et l'évolution de la charge de surface seront rappelés brièvement, le code de calcul utilisé et 
les résultats obtenus seront ensuite présentés. 
 Choix du modèle de description de l'interface
Les titrages potentiométriques ont été réalisés, quel que soit le milieu, à une force 
ionique s'élevant à 1 M. Cette force ionique relativement élevée, nous a conduit à utiliser le 
modèle à capacitance constante (CCM) pour décrire l'interface. 
 Choix du modèle de description de l'évolution de la charge de surface
Dans le cadre du modèle de complexation de surface, deux modèles permettent de 
décrire l'évolution de la charge de surface : le modèle 1-pK et le modèle 2-pK. 
Ordoñez-Regil et al. [13], ont utilisé le modèle 2-pK lors de la modélisation de courbes 
de titrages potentiométriques de la monazite en milieu KNO3. Cependant, la démarche suivie 
dans cette étude consiste à contraindre au maximum le système afin de réduire le nombre de 
82 
paramètres ajustables, le modèle 1-pK présentant un nombre de paramètres ajustables limité 
par rapport au modèle 2-pK, nous avons choisi le modèle 1-pK pour décrire l'évolution de 
la charge de surface de la monazite synthétisée au cours de ce travail.  
 Code de calcul FITEQL 
[32]
 et procédure de simulation
Le code de calcul Fiteql 4.0 permet de modéliser les courbes expérimentales obtenues 
par titrages potentiométriques ainsi que les sauts de sorption. En effet, ce code de calcul 
permet de simuler le comportement qu'adopte une surface au contact d'une solution aqueuse et 
des ions qui la constituent à l'aide des principaux modèles de complexation de surface et en 
particulier du modèle à capacitance constante. En fixant un certain nombre de paramètres 
(contraintes telle que la surface spécifique) et en ajustant d'autres paramètres tels que la 
capacitance C, ce code de calcul permet de déterminer les constantes d'acidité des sites de 
surface du matériau. 
Ce code utilise la minimisation des écarts entre les points expérimentaux et la courbe 
simulée par la méthode des moindres carrés. Le paramètre WSOS/DF (weighted sum of 
squares divided by degrees of freedom) permet d'évaluer la qualité de l'ajustement. Les 
paramètres ajustables sont modifiés afin d'obtenir le WSOS/DF le plus faible. Cette valeur 
dépend non seulement du nombre de degré de liberté du système (DF), mais également des 
incertitudes introduites et du nombre de points expérimentaux. En général, une bonne 
simulation doit aboutir à une valeur de WSOS/DF comprise entre 0,1 et 20 [32]. Deux types 
d’entités sont définis : les "composants" et les "espèces". Les "composants" sont des briques 
élémentaires permettant de définir de façon matricielle les entités chimiques "espèces" et 
permettent d’associer à chaque équilibre i ainsi défini une constante intrinsèque intiK , qui sera 
soit connue et fixée, soit ajustée par le code. 
Dans le cas de la monazite, il existe deux types de sites de surface (LaOH et POH) 
d'après Ordoñez-Regil et al. [10,13]. De plus, l'analyse par spectrofluorimétrie laser à résolution 
temporelle (SLRT) d'échantillons de monazite sur laquelle de l'uranyle a été sorbé a 
également mis en évidence la présence de deux types de sites de surface réactifs (chapitre III). 
Aussi, la simulation des courbes de titrages potentiométriques des suspensions de monazite 
sera effectuée en prenant en considération les deux types de sites de surface et les constantes 
d'acidité associées aux réactions de déprotonation (SOH+0,5  SO-0,5 + H+) de chacun des 
types de sites seront déterminés. 
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Par ailleurs, les résultats issus des expériences de calorimétrie constituent une 
contrainte expérimentale. En effet, l'évolution de l'enthalpie de déprotonation de la surface en 
fonction de la température dans la zone (2) (Figure II-10) indique qu'il y a une diminution 
globale des pKa associés aux équilibres de déprotonation des deux sites de surface. De plus, 
l'enthalpie globale (sur les deux sites) de déprotonation de la surface s'élève à - 10 ± 2 J.g-1
(zone (3) Figure II-10). 
L'incertitude introduite sur la valeur de pH mesuré est de 0,2 unité à 25°C et 0,3 unité 
entre 50°C et 95°C et celle sur la quantité totale de protons ajoutée lors des expériences de 
titrages potentiométriques est de 5 %. Le facteur de dilution correspondant à chaque point 
expérimental du titrage a également été pris en compte lors de la modélisation.  
 Simulation des courbes de titrages potentiométriques
Les courbes de titrages potentiométriques des suspensions de monazite représentant 
les concentrations en protons ajoutés en fonction du pH mesuré et de la température sont 
présentées sur les figures Figure II-15, Figure II-16 et Figure II-17 pour les milieux NaClO4, 
NaNO3 et Na2SO4 respectivement. 
La température ne pouvant pas être modifiée facilement pour le code de calcul 
FITEQL, ce facteur sera modifié indirectement en faisant varier la capacitance C [33,34,35]. Ce 
paramètre sera, par ailleurs, fixé à 3,1 à 25°C dans le milieu de référence. Cette valeur est 
couramment utilisée dans la littérature pour modéliser le comportement acido-basique de 
LaPO4
[13]. 
Quel que soit l'électrolyte, l'ajout d'une quantité donnée de base à la suspension, a un 
effet moins important sur la valeur de pH lorsque la température est plus élevée. Ce 
phénomène a déjà été observé dans la littérature [2,35,36]. L'effet observé était expliqué par une 
plus grande approche des cations constitutifs de l'électrolyte support de la surface chargée 
négativement, augmentant l'écrantage de la charge de surface. 
Les simulations des titrages potentiométriques des suspensions de monazite en milieu 
NaClO4 et NaNO3 sont présentées sur la Figure II-18 et sur la Figure II-19 respectivement. Le 
Tableau II-3 regroupe les différents résultats obtenus à l'issue de la simulation des courbes en 
milieu NaClO4. La précision sur le logarithme des constantes d'équilibre est estimée à 0,2, 
cette incertitude prenant en compte l'optimisation de la capacitance de surface et l'incertitude 
de l'ajustement. 
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La modélisation des courbes de titrages potentiométriques en milieu Na2SO4 n'a, pour 
le moment, pas abouti. La détermination des constantes associées à la sorption des sulfates 
dans ce milieu n'a donc pas été réalisée dans le temps imparti. En effet, comme cela a été 
confirmé par la position du point de charge nulle de la monazite en milieu Na2SO4, les 
sulfates se sorbent à la surface de la monazite, il conviendrait donc de réaliser une étude 
macroscopique de la sorption des sulfates afin de mieux appréhender les phénomènes 
surfaciques dans ce milieu. 
Figure II-15 : Courbes de titrages potentiométriques de LaPO4 aux différentes températures, 
réalisées sur des suspensions (m/V = 37,5 g.L
-1
) en milieu NaClO4 à 1 M par ajout de base NaOH à 0,15 M 
ajustée à 1 M avec NaClO4. 
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Figure II-16 : Courbes de titrages potentiométriques de LaPO4 aux différentes températures, 
réalisées sur des suspensions (m/V = 37,5 g.L
-1
) en milieu NaNO3 à 1 M par ajout de base NaOH à 0,15 M 
ajustée à 1 M avec NaNO3. 
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Figure II-17 : Courbes de titrages potentiométriques de LaPO4 aux différentes températures, 
réalisées sur des suspensions (m/V = 37,5 g.L
-1
) en milieu Na2SO4 à 0,33 M par ajout de base NaOH à 1 M. 
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 Milieu NaClO4
25°C 
50°C 
80°C 
95°C 
Figure II-18 : Modélisations des courbes de titrages potentiométriques de LaPO4
(m/V = 37,5 g.L
-1
) en milieu NaClO4 1 M entre 25°C et 95°C.  
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88 
Un bon accord entre les données expérimentales et la courbe simulée est observé sur 
toute la gamme de température. A 50°C, aux pH les plus basiques, les courbes expérimentale 
et calculée présentent une divergence, cependant l'ajustement tient compte des contraintes 
expérimentales (pH de point de charge nulle et enthalpie de déprotonation). 
Tableau II-3 : Logarithmes de la constante de déprotonation Ki, concentration en site Ci, pour les 
deux sites de surface de LaPO4, valeurs de la capacitance et qualité de l'ajustement (WSOS/DF) obtenus 
par modélisation des courbes de titrages potentiométriques des suspensions (m/V = 37,5 g.L
-1
) en milieu 
NaClO4 à 1 M 
Température
(°C) 
C 
(F.m-2) 
log KXOH log KYOH
CXOH
(mol.L-1) 
CYOH
(mol.L-1) 
WSOS/DF
25 3,1 -1,7 -3,1 7,5.10-3 5,5.10-3 3,6 
50 3,4 -1,6 -3,5 1,1.10-2 8,0.10-3 4,7 
80 4,8 -1,7 -3,9 1,4.10-2 9,3.10-3 1,4 
95 6,0 -1,7 -4,1 1,6.10-2 1,1.10-2 2,4 
En milieu NaClO4 (Tableau II-3), la capacitance augmente avec l'augmentation de la 
température passant de 3,1 F.m-2 à 25°C à 6,0 F.m-2 à 95°C soulignant le caractère isolant du 
matériau à plus haute température. Cette tendance a déjà été observée dans la 
littérature [35,36,37]. Par ailleurs, une capacitance de 3,1 F.m-2 avait également été utilisée par 
Ordoñez-Regil et al. [13] lors de leur étude des propriétés acido-basique de LaPO4 à 
température ambiante en milieu KNO3.
D'après les constantes de déprotonation obtenues (Tableau II-3), le site XOH se 
déprotone à pH plus acide que le site YOH et cela sur l'ensemble de l'intervalle de 
température étudié. Par ailleurs, la constante d'équilibre associé au site noté XOH est 
environ constante lorsque la température augmente suggérant que la déprotonation de ce site 
selon le modèle 1-pK (XOH+0,5  XO-0,5 + H+) est un phénomène athermique alors que la 
déprotonation du site YOH est défavorisée par une élévation de température indiquant un 
caractère exothermique associé à l'équilibre de déprotonation YOH+0,5  YO-0,5 + H+. Les 
constantes thermodynamiques associées aux réactions de déprotonation de chaque site ont été 
déterminées à partir de l'évolution des logarithmes en fonction de la température en utilisant la 
loi de Van't Hoff, le Tableau II-4 rassemble ces données. 
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Tableau II-4 : Variations d'enthalpie (rH) et d'entropie (rS) obtenues par modélisation des 
données des titrages potentiométriques. 
 Réaction XOH YOH 
rH (kJ.mol
-1) 
SOH+0,5  SO-0,5 + H+
0 -29 
rS (J.K
-1.mol-1) -33 -157 
En accord avec la contrainte expérimentale forte de l'enthalpie globale déduite des 
mesures calorimétriques (-9,5 kJ.g-1 soit -27 kJ.mol-1 compte tenu de la densité de sites totale 
obtenue par modélisation : 17 site.nm-2), l'évolution des constantes en fonction de la 
température a été ajustée par application de la loi de Van't Hoff (la somme des enthalpies 
calculées 0 kJ.mol-1 + -29 kJ.mol-1 correspondant à l'enthalpie globale). 
Les concentrations en sites obtenues par modélisation s'élèvent à 7,5.10-3 mol.L-1 et 
5,5.10-3 mol.L-1 à 25°C pour les sites XOH et YOH respectivement soit 17 sites.nm-2 au 
total et un ratio de 0,7 entre les sites YOH et XOH. La densité de sites déterminée par 
modélisation est donc légèrement supérieure à celle estimée par différence des courbes de 
titrages potentiométriques de la suspension et du blanc correspondant (14 sites.nm-2). Cet 
écart d'environ 20 % est acceptable. Lors des titrages potentiométriques, on se place au pH de 
point de charge nulle pour débuter le titrage afin de considérer qu'il y a autant de sites chargés 
négativement que de sites chargés positivement, or la mesure de pH lors des titrages, tout 
comme celle du pHPCN, est entachée d'une incertitude. Un résiduel de sites chargés 
(positivement ou négativement) peut donc subsister, aussi une partie des groupements se 
trouvant sous la forme chargée positivement (ou négativement) ne sera pas compensée par les 
sites chargés négativement (ou positivement) pouvant expliquer la sous estimation de la 
densité de sites déterminée par différence entre la courbe correspondant à la suspension et 
celle du blanc. 
Par ailleurs, la concentration en sites de surface augmente avec la température, 
cependant, le même rapport entre les concentrations de chacun des sites (0,7) a été respecté 
sur tout l'intervalle de température. L'évolution en site de surface est attribuée à l'évaporation 
de la solution au cours des titrages. En effet, bien qu'un montage autoclave ait été utilisé afin 
de minimiser ce phénomène, il subsiste encore des phénomènes d'évaporation : la présence du 
flux d'argon en est responsable, en effet le montage n'est plus complètement isolé de 
l'extérieur. De nouvelles expériences devront être réalisées afin de limiter ces évaporations. 
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 Milieu NaNO3
25°C 
Figure II-19 : Modélisations des courbes de titrages potentiométriques de LaPO4
(m/V = 37,5 g.L
-1
) en milieu NaNO3 1 M à 25°C. 
A 25°C, un bon accord entre les données expérimentales et la courbe simulée est 
observé lorsque les constantes acido-basiques sont prises égales à celles obtenues en milieu 
NaClO4. En revanche, la modélisation des courbes de titrages potentiométriques des 
suspensions de monazite en milieu NaNO3 entre 50°C et 95°C n'a pas abouti à des résultats 
similaires à ceux obtenus en milieu NaClO4 d'une part et ne sont pas cohérents avec les 
expériences de titrages en masse (pHPCN inférieurs à 2,1) d'autre part. Les résultats des titrages 
en masse ayant mis en évidence une invariance du pH de point de charge nulle de la monazite 
entre les milieux NaClO4 et NaNO3, il a été supposé que le matériau adoptait le même
caractère acido-basique dans les deux milieux. Aussi, les constantes acido-basiques dans ce 
milieu ont été prises égales à celles obtenues en milieu NaClO4. Il est cependant important de 
noter que la modélisation des courbes de titrages potentiométriques obtenues en milieux 
NaClO4 et NaNO3 à 25°C aboutit aux mêmes constantes acido-basiques et à la même densité 
de sites mais que la capacitance obtenue en milieu NaNO3 (3,8 F.m
-2
) est supérieure à 
celle obtenue en milieu NaClO4 (3,1 F.m
-2
). Cette différence est attribuée aux phénomènes 
électrostatiques qui diffèrent entre les deux milieux alors que la contribution chimique est 
identique dans les deux milieux (même pHPCN et mêmes constantes acido-basiques). Les 
expériences en milieu NaNO3 entre 50°C et 95°C n'ayant pas pu être reproduites dans le 
temps imparti, la capacitance entre 50°C et 95°C n'a pu être déterminée. 
Points expérimentaux 
Courbe calculée 
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 Comparaison aux données de la littérature
Peu d'auteurs se sont intéressés à la détermination des constantes acido-basiques des 
sites de surfaces de composés phosphatés. 
La différence de réactivité des groupements P2O7 observée à 25°C pour le même 
substrat ZrP2O7 par Drot et al. qui ont obtenu des logarithmes égaux à 3,2 et -4,2 pour les 
constantes de protonation et de déprotonation respectivement et Finck et al. [37]  qui rapportent 
des logarithmes de 1,6 et -5,6 respectivement, met en évidence la différence de réactivité des 
matériaux synthétiques également observée entre la poudre de LaPO4 utilisée au cours de ce 
travail et celle étudiée par Ordoñez-Regil et al. [13]. Ces auteurs ont réalisé des expériences de 
titrages potentiométriques de poudre d'orthophosphate de lanthane en milieu KNO3 à 0,5 M à 
température ambiante. Ils ont ainsi déterminé les constantes de protonation et de 
déprotonation des sites de surface de la monazite (modèle 2-pK) par modélisation des courbes 
de titrages potentiométriques par le logiciel FITEQL en utilisant le modèle à capacitance 
constante. Les logarithmes des constantes de protonation et déprotonation rapportés s'élèvent 
respectivement à 3,6 et -5,4 pour le site POH et à 2,1 et -2,9 pour le site LaOH. 
Finck et al.[37] se sont également intéressés à l'influence de la température sur le 
comportement acido-basique des sites de surface de ZrP2O7 en modélisant les courbes de 
titrages potentiométriques obtenues entre 25°C et 90°C rapportant une augmentation des 
constantes de protonation et de déprotonation avec une élévation de la température, les 
constantes de protonation passant de 1,3 et 1,6 à 25°C à 2,0 et 2,1 à 90°C pour les sites ZrO 
et P2O7 respectivement et les constantes de déprotonation passant de -2,7 et -5,6 à 25°C à 
-2,0 et -4,8 à 90°C pour les sites ZrO et P2O7 respectivement. 
N. Finck [2] recense dans son manuscrit quelques études dans lesquelles les constantes 
associées aux équilibres acido-basiques des sites de surface de divers oxydes ont été 
déterminées par modélisation des courbes de titrages potentiométriques : Angove et al. [33] ont 
ainsi déterminé les constantes associées aux réactions de protonation et de déprotonation des 
sites de surface d'une goethite (-FeOOH) entre 10°C et 70°C. Mettant ainsi en évidence une 
diminution de la constante de protonation qui passe de 7,66 à 10°C à 5,91 à 70°C et une 
augmentation de la constante de déprotonation qui passe de -10,21 à -8,86 sur le même 
intervalle de température. Mustafa et al. [38] ont également observé une diminution de la 
constante de protonation et une augmentation de la constante de déprotonation lors d'une 
étude réalisée sur 	-Al2O3 jusqu'à 60°C. Halter et al.
[35] ont quant à eux mis en évidence une 
diminution des deux constantes entre 25°C et 70°C pour -Al2O3. Karasyova et al.
[39] ont 
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observé une invariance de la constante de protonation alors que la constante de déprotonation 
augmentait dans le cas d'une hématite (-Fe2O3).  
Récemment, N. Finck [2] a déterminé les enthalpies de protonation et de déprotonation 
(modèle 2-pK) du diphosphate de zirconium en milieu KNO3 à 0,5 M par modélisation de 
courbes de titrages potentiométriques acquises entre 25°C et 90°C. Cet auteur rapporte des 
enthalpies positives pour l'ensemble des sites de surface) et ce pour les équilibres de 
protonation (26  J.mol-1 et 15 kJ.mol-1 pour les sites ZrO et PO respectivement) et de 
déprotonation (21  J.mol-1 et 26 kJ.mol-1 pour les sites ZrO et PO respectivement). D'autres 
auteurs ont déterminé les enthalpies associées à ce type de réactions sur une alumine par 
titrage microcalorimétrique [3,4], rapportant des enthalpies associées aux équilibres de 
première et de deuxième déprotonation positives (80 kJ.mol-1 et 5 kJ.mol-1[3] et 28 kJ.mol-1 et 
21 kJ.mol-1[4]) et Kallay et al. [40] rapportent quant à eux les enthalpies de protonation et de 
déprotonation des sites de surface d'une hématite déterminées par titrages calorimétriques et 
indiquent que ces réactions sont endothermiques. L'ensemble de ces résultats montrent que la 
dépendance en température des constantes acido-basiques des sites de surface et par 
conséquent le signe des enthalpies sont dépendants du matériau et qu'aucune règle ne peut 
être établie quant à l'évolution des constantes en fonction de la température à l'issue de ce 
résumé des données de la littérature. Ceci souligne l'importance d'une étude thermodynamique 
pour comprendre le comportement qu'adopte le matériau en fonction de la température au 
contact d'un ion sorbé tel que l'uranyle. 
Relativement peu d’études ont été réalisées sur les phosphates, peu de valeurs sont 
donc disponibles dans la littérature pour ces composés. Une capacitance de 3,1 F.m-2 a été 
utilisée avec succès lors de la modélisation de données expérimentales obtenues pour des 
composés phosphatés tels que ZrP2O7, Zr2O(PO4)2 et Th4(PO4)4P2O7
[25,41], ou LaPO4
[13]. 
D'autres auteurs ont quant à eux utilisé une capacitance de 2,5 F.m-2 lors de la modélisation de 
données expérimentales obtenues pour ZrP2O7
[2]. Les capacitances obtenues à 25°C au cours 
de ce travail s'élèvent à 3,1 F.m-2 et 3,8 F.m-2 en milieu NaClO4 et NaNO3 respectivement. 
Ces valeurs sont en accord avec les données de la littérature qui montrent que globalement, la 
capacitance est plus importante pour les composés phosphatés que pour les oxydes (C 
généralement comprise entre 1,0 et 1,9 F.m-2 à 25°C pour les oxydes) et que pour des forces 
ioniques plus importantes, la capacitance a tendance à augmenter
[8,19,31,35,42-44]. 
Par ailleurs, la capacitance C augmente avec la température. Cette tendance a déjà 
été observée lors des titrages de ZrP2O7 réalisés en milieu KNO3 entre 25°C et 90°C par 
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Finck et al. [37]. L'augmentation de la capacitance avec la température a également été 
observée sur -Al2O3 lors d'une étude réalisée en milieu NaNO3 entre 25°C et 70°C par 
Halter W.E. [35] ou encore sur la phase rutile de TiO2 au cours d'une étude effectuée en milieu 
NaCl entre 25°C et 250°C par Machesky et al. [36]. Cette augmentation de la capacitance 
avec l'augmentation de la température est attribuée au caractère isolant du matériau qui 
est plus important à plus haute température. 
 Résumé
Un bon accord a été obtenu entre les données expérimentales et les courbes simulées 
en milieu NaClO4 sur toute la gamme de température. Il a également été mis en évidence que 
dans ce milieu de référence, la constante de déprotonation suivant l'équilibre 
SOH+0,5  SO-0,5 +H+, est constante (log KXOH  1,6) pour le site noté XOH. Ce résultat 
est en accord avec l'invariance de l'enthalpie en fonction de la température observée par 
calorimétrie (
rH = -0,6 J.g
-1 pour des pH inférieurs à 2,5). Pour le site noté YOH, la 
constante de déprotonation augmente avec la température (log KYOH = -5,0; -4,6; -4,1 et -3,9 
à 25°C, 50°C, 80°C et 95°C respectivement) en accord avec l'augmentation de la variation 
d'enthalpie observé par calorimétrie pour des pH compris entre 2,5 et 4,3. Ces résultats 
mettant en évidence un caractère athermique (
rHXOH = 0 kJ.mol
-1) et exothermique 
(
rHYOH = -29 kJ.mol
-1) pour la réaction de déprotonation des sites XOH et YOH 
respectivement ce qui est en accord avec une enthalpie globale négative obtenue par 
calorimétrie. En milieu NaNO3, seule la modélisation de la courbe de titrage potentiométrique 
à 25°C a permis d'obtenir un ajustement de bonne qualité tout en respectant des constantes 
d'acidité et des densités de sites cohérentes avec celles obtenues en milieu NaClO4 d'une part 
et une valeur de pH de point de charge nulle en accord avec les expériences de titrages en 
masse (2,1 unités). Les expériences de titrages potentiométriques aux températures plus 
élevées devront être de nouveau effectuées. En attendant, les constantes d'équilibre ont été 
prises égales à celles obtenues en milieu NaClO4 conformément à ce qui a été obtenu à l'issue 
de la modélisation à 25°C d'une part et de l'invariance du pH de point de charge nulle entre les 
deux milieux d'autre part. Par ailleurs, il a été observé que la capacitance augmente avec la 
température. Cette évolution est en accord avec les résultats recensés dans la littérature et est 
attribuée au caractère isolant du matériau qui est plus important à plus haute température. 
94 
II.2.4. DISCUSSIONS
Deux sites différents sont présents à la surface de la monazite, les sites LaOH et 
POH, ces sites présentent des propriétés acido-basiques (pKa) différentes comme cela a pu 
être mis en évidence au cours de la modélisation des courbes de titrages potentiométriques de 
la monazite. L'équilibre de déprotonation de l'un des sites est associé à une constante 
d'équilibre constante entre 25°C et 95°C (noté XOH au cours de la modélisation) et 
l'équilibre de déprotonation du second site (site noté YOH) est associé à une constante qui 
évolue avec la température, témoignant du caractère exothermique de cette seconde réaction. 
L'avancement des réactions de déprotonation est dépendant du pH. A un pH donné, 
l'avancement de la réaction de déprotonation du premier type de site n'est pas le même que 
celui du second, ainsi la chaleur mesurée expérimentalement à un pH donné, dépendant d'une 
part de l'avancement de chacune des réactions de déprotonation et d'autre part de l'enthalpie 
associée à chacune de ces réactions, varie avec la température comme l'illustre la Figure II-10 
(zone (2)). Lorsque l'équilibre est atteint pour les deux réactions de déprotonation (zone (3) de 
la Figure II-10), l'enthalpie globale est constante en fonction de la température et s'élève à 
- 27 kJ.mol-1. 
La détermination par mesure directe de la chaleur mise en jeu nécessite de se placer à 
un pH suffisamment élevé de manière à ce que les équilibres de déprotonation de chacun des 
sites soient atteints. En effet, la chaleur mesurée dépend de l'avancement des réactions de 
déprotonation de chaque site de surface. Par ailleurs, cette méthode donne accès à l'enthalpie 
globale de déprotonation de la surface mais ne permet pas de déterminer directement la 
contribution thermodynamique de chacun des sites. Par ailleurs, on utilise la loi de Van't Hoff 
pour calculer les enthalpies à partir des données issues de la modélisation, la détermination 
expérimentale des enthalpies a permis de vérifier la validité de cette loi appliquée à nos 
systèmes tout en réduisant le nombre de degré de liberté, limitant ainsi l'incertitude de 
l'ajustement lors de la simulation des données. La modélisation des courbes des titrages 
potentiométriques présente l'avantage de permettre de discriminer les enthalpies de chacun 
des types de sites et donne accès à la concentration de chaque site contrairement à la 
calorimétrie de mélange. La complémentarité de ces deux méthodes permet d'obtenir, avec 
une plus grande fiabilité les constantes de déprotonation des sites de surface. 
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CONCLUSION
La monazite utilisée au cours de cette étude a été synthétisée par nos soins, il a été 
vérifié par diffraction des rayons X, qu'aucune phase secondaire n'était présente dans la 
poudre préparée. Après une première mesure de la surface spécifique de la monazite 
(1,4 ± 0,2 m2.g-1), il a été décidé de broyer la poudre afin d'en augmenter la surface spécifique 
et ainsi d'augmenter le nombre de sites de surface disponibles à l'adsorption de l'uranyle. 
L'étude de la réactivité de la monazite vis-à-vis de la solution aqueuse exempte d'uranyle 
(hydratation) a été réalisée sur la poudre broyée et présentant une surface spécifique de 
12,1 ± 0,2 m2.g-1. Par ailleurs, les données de la littérature indiquent que la dissolution de la 
monazite dans les conditions expérimentales fixées dans cette étude est négligeable. 
La monazite synthétique a ensuite été caractérisée d'un point de vue acido-basique. 
Elle présente un pH de point de charge nulle faible en comparaison aux autres composés 
phosphatés référencés dans la littérature. Le pHPCN s'élève à 2,1 unités pH en milieu NaClO4
et NaNO3 à 1 M et à 3,2 unités en milieu Na2SO4 à force ionique 1 M. Ces résultats ont 
permis de mettre en évidence l'existence de phénomènes de sorption des ions sulfates sur 
LaPO4. Les enthalpies mises en jeu dans les phénomènes d'hydratation du matériau en milieu 
NaClO4 ont été déterminées par mesure directe des chaleurs associées au phénomène 
d'hydratation de la surface par microcalorimétrie de mélange. Les résultats ainsi obtenus ont 
permis de réaliser la modélisation des courbes de titrages potentiométriques en diminuant le 
nombre de degrés de liberté du système. Les constantes d'équilibre des réactions de 
déprotonation de chacun des deux types de surface XOH et YOH de la monazite selon le 
modèle 1-pK (SOH+0,5 SO-0,5 + H+) ont été déterminées. L'augmentation de la température 
n'a pas d'influence significative sur la constante de déprotonation du site XOH alors qu'elle 
défavorise la déprotonation du site YOH indiquant des réactions athermique et exothermique 
respectivement. 
La monazite ayant été caractérisée d'un point de vue massif et d'un point de vue acido-
basique, l'étude de la sorption de l'uranyle sur ce substrat peut être réalisée.  
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Chapitre III : Sorption de l'uranyle 
INTRODUCTION
Le chapitre précédent a permis de déterminer les constantes acido-basiques qui 
gouvernent la réactivité de la monazite en solution aqueuse dans trois électrolytes, NaClO4, 
NaNO3 et Na2SO4 à force ionique 1 M et pour des températures comprises entre 25°C et 
95°C. Les réactions acido-basiques définissent la charge de surface 0. Cette charge 
superficielle influence les interactions entre les ions en solution et la surface elle même. Les 
forces électrostatiques entre les ions en solution et la surface du matériau participent aux 
phénomènes de sorption. Une seconde composante, chimique, s'ajoute aux forces 
électrostatiques. Cette composante chimique ne dépend, quant à elle, que de l’ion considéré. 
La caractérisation physico-chimique et acido-basique de la monazite dans chacun des 
milieux ayant été effectuée, l'étude des phénomènes de sorption peut être réalisée. L'étude 
thermodynamique de ces phénomènes a été réalisée selon la démarche suivante : 
Les entités formées à la surface de la monazite ont été déterminées à l'aide des 
résultats des expériences de sorption, des diagrammes de spéciation en solution dans chacun 
des milieux et d'analyses spectroscopiques par Spectrofluorimétrie Laser à Résolution 
Temporelle. Des expériences de microcalorimétrie de mélange ont été effectuées afin 
d’étudier les phénomènes thermiques accompagnant la sorption. Les enthalpies associées à ce 
phénomène ont ainsi été déduites des chaleurs déterminées expérimentalement. Puis, les 
courbes de sauts de sorption ont été modélisées afin de déterminer les constantes d'équilibre. 
Le précédent chapitre ayant permis de vérifier que la loi de Van't Hoff est respectée pour le 
processus d'hydratation de la surface, l'évolution des constantes d'équilibre en fonction de la 
température donnant accès aux grandeurs thermodynamiques sera déterminée en utilisant la 
loi de Van't Hoff et devra respecter les résultats des mesures calorimétriques. 
La seconde partie de ce chapitre traite du comportement de la magnétite vis-à-vis de 
l'uranyle. Les expériences ont été réalisées sur une magnétite commerciale pour laquelle la 
caractérisation physico-chimique et acido-basique est rapportée dans la littérature. Un bref 
rappel des données recensées sera présenté et les résultats préliminaires de la sorption de 
l'uranyle sur la magnétite seront présentés.  
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III.1. SORPTION DE L'URANYLE SUR LA MONAZITE
III.1.1. ETUDE MACROSCOPIQUE DE LA SORPTION
Dans cette partie, les données macroscopiques de la sorption de l'uranyle sur la 
monazite sont présentées pour chacun des trois milieux étudiés. L'hypothèse de la 
préexistence en solution des espèces sorbées étant posée, les entités potentiellement sorbées 
ont été déterminées en confrontant les diagrammes de spéciation en solution et la position des 
sauts de sorption dans chaque électrolyte. 
III.1.1.1.Spéciation en solution 
L'étape de détermination de la répartition des espèces de l'ion sorbé (étude de la 
"solution aqueuse + ion sorbé"), ici l'uranyle, permet de déterminer les espèces 
prépondérantes en fonction des conditions expérimentales. Cette étape est indispensable lors 
de l'étude de la sorption d'un ion sur un substrat. En effet, on considère que l'espèce sorbée 
préexiste en solution, aussi la connaissance de la répartition des espèces en solution permet de 
connaitre l'ensemble des espèces potentiellement sorbées dans une gamme de pH donnée. La 
répartition des espèces ne sera étudiée que pour des pH inférieurs à 5 unités. En effet, les 
données recensées dans la littérature indiquent que le saut de sorption de l'uranyle se situe 
généralement à des pH proches du pH de point de charge nulle [1-7]. Les sauts de sorption sont 
donc attendus à des pH acides (autour de 2,1 unités en milieu NaClO4 et NaNO3 et de 
3,2 unités en milieu Na2SO4). 
III.1.1.1.1. Corrections des données thermodynamiques 
Les diagrammes de spéciation de l'uranyle dans chacun des trois milieux choisis pour 
réaliser cette étude ont été obtenus à l'aide du logiciel Medusa®. Les constantes d'équilibre 
utilisées sont calculées à partir de données issues de la littérature [8-14] pour lesquelles une 
correction de la température et de la force ionique a été effectuée. Les corrections des 
constantes d'équilibre en fonction de la température ont été effectuées en utilisant la loi de 
Van't Hoff. Les codes de calculs de spéciation utilisent en général les équations de Davies ou 
de Debye-Hückel, pour les corrections de force ionique. Or, ces équations ne sont valables 
que dans une gamme limitée de force ionique. En effet, en théorie les équations de Davies et 
Debye-Hückel ne sont pas applicables pour des forces ioniques supérieures à 0,25 M et 
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0,03 M respectivement. Cette étude ayant été réalisée à une force ionique de 1 M quel que soit 
le milieu, nous avons utilisé la Théorie d'Interaction Spécifique (TIS) qui est valable jusqu'à 
des forces ioniques élevées (4 M) pour effectuer les corrections de force ionique. 
 Correction de la température
La gamme de température étudiée étant limitée, la loi de Van't Hoff peut être utilisée. 
Les constantes d'équilibre en fonction de la température ont donc été obtenues en utilisant 
l'expression intégrée de l'équation de Van't Hoff [11] (Eq. 1). 
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où :  0(T) est la constante d'équilibre à la température T et à force ionique nulle, 
  0(T0) est la constante d'équilibre à la température T0 (298,15 K) et à force 
ionique nulle, 
rHm
0 (T0) est l'enthalpie molaire standard de la réaction considérée à la 
température T0, 
 R est la constante des gaz parfaits. 
 Correction de la force ionique
Pour chaque température, une correction de force ionique a été effectuée en appliquant 
la Théorie de l'Interaction Spécifique (TIS) dont la méthodologie détaillée est présentée en 
annexe III. Les milieux étudiés constituent des systèmes ternaires (H2O-HClO4-NaClO4 par 
exemple), les corrections de forces ioniques ont donc été effectuées en prenant en compte un 
mélange ternaire à 25°C, température pour laquelle tous les paramètres nécessaires à cette 
correction sont connus. Pour les températures plus élevées, où l'ensemble des paramètres 
nécessaires à la conversion de la force ionique molaire en molale n'est pas connu, la force 
ionique molale a été calculée en considérant un mélange binaire (Equation Eq. 2) après 
vérification à 25°C, que la différence de molalité en considérant un mélange ternaire et un 
mélange binaire était négligeable (inférieure à 0,05 mol.kg-1) et n'engendrait pas de 
modifications significatives de la spéciation en solution. Cette approximation n'engendre pas 
de différence significative sur le calcul des constantes d'équilibre. 
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
=
22/1 iim zmI Eq. 2 
où Im représente la force ionique en molale et zi est la charge des ions i présents en solution. 
Cette méthodologie conduit aux équations suivantes : 
mIDzTKTIK mDHm ×∆−∆+= )()()(log),(log
20 ε Eq. 3 
où 
m
m
DH
IBa
IA
D
+
=
1
Eq. 4 
22222
BADC zbzazdzcz ×−×−×+×=∆ Eq. 5 
=cx(C,M+ ou X-) + dx(D,M+ ou X-) - ax(A,M+ ou X-) - bx(B,M+ ou X-) Eq. 6 
 K(Im,T) est la constante d'équilibre pour une force ionique molale Im et à la 
température T, 
 K0(T) est la constante d'équilibre à force ionique nulle et à la température T, 
 DDH est le coefficient de Debye-Hückel, 
 Im représente la force ionique en molale, 
 A est la constante de Debye-Hückel, 
 Ba est un paramètre empirique incluant une constante de Debye Hückel (B) et 
la distance d'approche (a) selon la loi de  Debye-Hückel [8]. 
 zi est la charge des ions i présents en solution, 
 MX représente le sel de fond qui impose la force ionique à la molalité m. 
La correction des constantes d'équilibre étant réalisée à l'échelle molale, il est 
nécessaire de repasser à l'échelle molaire avant de tracer les diagrammes de spéciation. 
L'équation Eq. 7 [9] permet le passage d'une échelle à l'autre : 
Cmm nTIKTIK /log),(log),(log ρ∆+= Eq. 7 
où :  K(Im) est la constante d'équilibre à la température T, exprimée dans l'échelle 
molale, 
 Im représente la force ionique en molalité, 
 K(I) est la constante d'équilibre à la température T, exprimée dans l'échelle 
molaire, 
 I représente la force ionique en molarité, 
n représente la somme des coefficients stœchiométriques des solutés, 
m/C est un facteur de conversion entre la molarité (C en mol.L
-1) et la molalité 
(m en mol.kg-1) 
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Les diagrammes de spéciation de l'uranyle dans chacun des milieux et aux différentes 
températures ont été tracés à l'aide des constantes d'équilibre corrigées de la force ionique par 
la Théorie d'Interaction Spécifique et de la température par la loi de Van't Hoff. 
III.1.1.1.2. Teneur en carbonates dissous 
Les expériences de sorption ont été réalisées sous air. Aussi, la présence de CO2 dans 
l'atmosphère doit être prise en compte lors du calcul des diagrammes de spéciation. En effet, 
la présence de CO2 dans le milieu peut induire, selon les conditions expérimentales, la 
formation d'espèces carbonatées de l'uranyle en solution. Les sauts de sorption de l'uranyle sur 
la monazite ne s'étendent pas à des pH supérieurs à 6 unités pour l'ensemble des milieux 
(NaClO4, NaNO3 et Na2SO4 à force ionique 1 M). Pour les pH les plus faibles, la formation 
d'espèces carbonatées peut être négligée. Mais lorsque le pH augmente, il est nécessaire de 
prendre en compte les constantes de formation des espèces carbonatées lors du calcul des 
diagrammes de spéciation. 
Afin de déterminer la concentration maximale en carbonates dissous présente dans nos 
échantillons, cette concentration a été calculée dans chacun des électrolytes étudiés en 
considérant les constantes de réactions présentées dans le Tableau III-1. Ces constantes 
d'équilibre ont été préalablement corrigées de la température et de la force ionique pour 
chaque milieu en utilisant des données à force ionique nulle issues de la littérature [8,14]. 
Les expériences de sorption étant réalisées dans des tubes hermétiquement fermés, il 
n'y a pas de renouvellement de l'atmosphère, le seul volume disponible dans les tubes utilisés 
est d'environ 2 cm3. Aussi, une pression partielle en CO2 de 3,16.10
-4 atm est une condition 
pénalisante dans nos conditions expérimentales et permet de déterminer la concentration 
maximale en carbonates dissous dans nos échantillons. 
La concentration en carbonates dissous n'excède pas 10-5 M dans la gamme de pH 
considérée pour l'ensemble des milieux. Aussi, lors du calcul des diagrammes de répartition 
de l'uranyle dans chacun des milieux, la concentration totale en carbonates dissous considérée 
sera de 10-5 M. 
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Tableau III-1 : Equilibres pris en compte pour le calcul de la concentration totale en 
carbonates dissous entre 25°C et 95°C en milieu NaClO4, NaNO3 et Na2SO4 à force 
ionique 1 M 
Equilibres 
25°C 50°C 80°C 95°C 
logK à force ionique 1M en milieu NaClO4
2H+ +  CO3
2-
 CO2(g) + H2O 17,20 17,10 16,96 16,89 
2H+ + CO3
2-
 H2CO3 15,73 15.41 15,07 14,91 
H+ + CO3
2-
 HCO3
- 9,65 9,42 9,17 9,05 
 logK à force ionique 1M en milieu NaNO3
2H+ +  CO3
2-
 CO2(g) + H2O 17,04 16,94 16,80 16,73 
2H+ + CO3
2-
 H2CO3 15,57 15,25 14,91 14,74 
H+ + CO3
2-
 HCO3
- 9,58 9,34 9,09 8,97 
 logK à force ionique 1M en milieu Na2SO4
2H+ + CO3
2-
 CO2(g) + H2O 17,01 16,91 16,79 16,73 
2H+ + CO3
2-
 H2CO3 15,54 15,23 14,90 14,74 
H+ + CO3
2-
 HCO3
- 9,56 9,33 9,08 8,97 
III.1.1.1.3. Spéciation en milieu NaClO4
Les valeurs référencées par Grenthe et al. [8], Eliet et al. [11], Pashalidis et al. [ 15 ] et 
Nguyen-Trung et al. [ 16 ] ont été utilisées pour déterminer les constantes corrigées de la 
température et de la force ionique présentées dans le Tableau III-2 pour chacune des quatre 
températures considérées. Les diagrammes de spéciation de l'uranyle dans le milieu NaClO4
à 1 M sont présentés sur la Figure III-1 pour des pH inférieurs à 5 unités.  
La préexistence en solution des espèces sorbées étant supposée, les diagrammes de 
spéciation permettent de répertorier les espèces présentes en solution et donc potentiellement 
sorbées à la surface de la monazite lors des expériences de sorption. L'identification de ces 
espèces est nécessaire à l'interprétation des données spectroscopiques présentées plus loin 
dans ce manuscrit. A 25°C, en milieu NaClO4, l'uranyle sous sa forme libre UO2
2+ est l'espèce 
prédominante pour des pH inférieurs à 3,5 unités. Les espèces hydroxylées devenant 
prédominantes au delà de ce pH. Lorsque la température augmente, ces espèces apparaissent à 
des pH légèrement plus acides : dès pH environ 2,8; 2,6 et 2,5 à 50°C, 80°C et 95°C 
respectivement. 
  
109 
25°C 
50°C 
80°C 
95°C 
Figure III-1 : Diagrammes de spéciation de l'uranyle en milieu NaClO4 à force ionique 
1 M pour [UO2
2+
]initiale = 10
-4
 M, avec [Carbonates dissous] = 10
-5
 M, aux différentes 
températures.  
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Tableau III-2 : Logarithmes des constantes d'équilibre associés à la formation des 
principales espèces de l'uranyle formées en milieu NaClO4 à force ionique 1 M 
Equilibres 
logK à force ionique 1M en milieu NaClO4
25°C 50°C 80°C 95°C 
UO2
2+ + H2O  UO2(OH)
+ + H+ -5,23 -4,66 -4,09 -3,84 
UO2
2+ + 2 H2O  UO2(OH)2 + 2 H
+ -13,16 -12,29 -11,42 -11,04 
UO2
2+ + 3 H2O  UO2(OH)3
- + 3 H+ -19,13 -17,68 -16,22 -15,57 
UO2
2+ + 4 H2O  UO2(OH)4
2- + 4 H+ -32,21 / / / 
2 UO2
2+ + H2O  (UO2)2(OH)
3+ + H+ -1,99 / / / 
2 UO2
2+ + 2 H2O  (UO2)2(OH)2
2+ + 2 H+ -5,98 -5,49 -5,00 -4,79 
3 UO2
2+ + 4 H2O  (UO2)3(OH)4
2+ +  4 H+ -12,84 / / / 
3 UO2
2+ + 5H2O  (UO2)3(OH)5
+ +  5 H+ -16,61 -15,34 -14,09 -13,55 
3 UO2
2+ + 7 H2O  (UO2)3(OH)7
- +  7 H+ -31,39 -28,90 -26,38 -25,29 
4 UO2
2+ + 7 H2O  (UO2)4(OH)7
+ +  7 H+ -23,22 / / / 
UO2
2+ + CO3
2-
 UO2(CO3) aq 8,48 8,48 8,45 8,42 
UO2
2+ + 2CO3
2-
 UO2(CO3)2
2- 15,67 15,86 16,01 16,06 
UO2
2+ + 3CO3
2-
 UO2(CO3)3
4- 21,91 21,38 20,84 20,61 
3UO2
2+ + 6CO3
-  
 (UO2)3(CO3)6
6- 50,73 49,88 49,03 48,66 
2UO2
2+ + 3H2O + CO3
-
 (UO2)2(CO3)(OH)3
- + 3H+ -2,04 / / / 
3UO2
2+ + 3H2O + CO3
-
 (UO2)3(OH)3(CO3)
+ + 3H+ -0,42 / / / 
11UO2
2+ + 12H2O + 6CO3
-
 (UO2)11(CO3)6(OH)12
2- + 12H+ 30,65 / / / 
III.1.1.1.4. Spéciation en milieu NaNO3
Les données issues de la littérature [8-16] ont permis de déterminer les constantes 
d'équilibre en milieu NaNO3 à force ionique 1 M et à différentes températures, corrigées de la 
force ionique et de la température, présentées dans le Tableau III-3. 
Sur la Figure III-2 sont représentés les diagrammes de répartition des espèces de 
l'uranyle en milieu NaNO3 à 1 M à différentes températures. La présence d'ions NO3
- modifie 
significativement la spéciation de l'uranyle en solution par rapport à NaClO4. A 25°C, deux 
espèces prédominent pour les pH inférieurs à 4 : l'uranyle libre UO2
2+ et le complexe 
UO2NO3
+. L'espèce majoritaire est l'uranyle aquo (82 %, environ constante sur la gamme de 
pH considérée). Les espèces hydroxylées n'apparaissent que pour des pH supérieurs à 4. 
Lorsque la température augmente, ces espèces sont présentes à pH légèrement plus acide : dès 
pH environ 3,8, 3,0 et 2,8 à 50°C, 80°C et 95°C respectivement. Par ailleurs, la proportion en 
UO2
2+ diminue légèrement avec l'augmentation de la température au profit de l'espèce 
UO2NO3
+. 
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Figure III-2 : Diagrammes de spéciation de l'uranyle en milieu NaNO3 à force ionique 
1 M pour [UO2
2+
]initiale = 10
-4
 M, avec [Carbonates dissous] = 10
-5
 M, aux différentes 
températures.  
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Tableau III-3 : Logarithmes des constantes d'équilibre associés à la formation des 
principales espèces de l'uranyle formées en milieu NaNO3 à force ionique 1 M 
	

logK à force ionique 1M en milieu NaNO3
25°C 50°C 80°C 95°C 
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III.1.1.1.5. Spéciation en milieu Na2SO4
Les diagrammes de spéciation ont été calculés à partir des constantes d'équilibre 
recencées dans la littérature [8-16] corrigées de la température et de la force ionique. Les 
équilibres utilisés et les constantes associées sont présentés dans le Tableau III-4. 
Les diagrammes de spéciation de l'uranyle en milieu Na2SO4 à force ionique 1 M sont 
présentés sur la Figure III-3. Sur la gamme de pH considérée (pH inférieur à 5), les espèces 
majoritaires sont l'uranyle libre UO2
2+ et les complexes UO2SO4 (aq) et UO2(SO4)2
2- entre 
25°C et 95°C. A 25°C, la proportion en UO2
2+ diminue dès pH = 0 et devient négligeable dès 
pH =2,5, au contraire UO2(SO4)2
2-, quasiment absent à pH = 0 voit sa proportion augmenter 
pour atteindre environ 75 % à pH = 2,5. Au delà de ce pH et pour des pH inférieurs à 5, la 
quantité de cette espèce reste environ constante. L'espèce UO2SO4 voit, quant à elle sa 
proportion augmenter entre pH = 0 et pH = 1,2 puis diminuer pour atteindre environ 22 % à 
pH =2,5. Au delà de ce pH et pour des pH inférieurs à 5, la proportion en UO2SO4 reste 
environ constante. Lorsque la température augmente, la proportion en UO2
2+ diminue à 
pH = 0 mais devient négligeable à des pH plus acides qu'à température ambiante. L'espèce 
UO2(SO4)2
2- voit sa proportion augmenter plus rapidement pour atteindre un palier supérieur 
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et à des pH plus acides qu'à température ambiante. Enfin, l'espèce UO2SO4 est en proportion 
plus importante pour les pH très acides mais sa proportion diminue avec la température pour 
les pH supérieurs à environ 1,2. 
Tableau III-4 : Logarithmes des constantes d'équilibre associés à la formation des 
principales espèces de l'uranyle formées en milieu NaNO3 à force ionique 1 M 
	

logK à force ionique 1M en milieu Na2SO4
25°C 50°C 80°C 95°C 
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Figure III-3 : Diagrammes de spéciation de l'uranyle en milieu Na2SO4 à force ionique 
1 M pour [UO2
2+
]initiale = 10
-4
 M, avec [Carbonates dissous] = 10
-5
 M, aux différentes 
températures.  
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III.1.1.2.Acquisition des sauts de sorption 
Cette partie est consacrée à l'acquisition des sauts de sorption de l'uranyle sur la 
monazite à différentes températures (25°C à 95°C) et dans chacun des trois milieux choisis 
pour réaliser cette étude, les électrolytes NaClO4, NaNO3 et Na2SO4, à force ionique 1 M. 
Dans un premier volet, les conditions expérimentales et le protocole mis en œuvre au cours 
des expériences de sorption seront détaillés. Puis dans un second volet, les résultats obtenus 
dans chacun des milieux seront présentés. 
III.1.1.2.1. Conditions expérimentales et protocole 
 Choix de la concentration initiale en uranyle
Afin d'éviter les interactions latérales de type colombien et les phénomènes de 
précipitation de surface lors des expériences de sorption, il est nécessaire de se situer en 
dessous de la saturation des sites de surface. Aussi, la concentration en uranyle initialement 
introduite doit répondre à cette contrainte. La modélisation des courbes de titrages 
potentiométriques a permis d'accéder à la densité de sites qui s'élève à 17 site.nm-2. Par 
ailleurs, de précédentes études ont mis en évidence que la sorption du cation uranyle sur les 
composés phosphatés tels que ZrP2O7
[3,17] et LaPO4
[1] en particulier est de nature bidentate. 
Une concentration de 10-4 M est adaptée aux analyses spectroscopiques et aux mesures 
calorimétriques que nous souhaitons mener. En effet, cette concentration est un bon 
compromis entre une concentration suffisamment élevée permettant d'obtenir un signal de 
fluorescence suffisamment intense lors des analyses structurales par Spectrofluorimétrie Laser 
à Résolution Temporelle, un signal thermique significatif lors des expériences de 
microcalorimétrie de mélange et une concentration suffisamment faible permettant d'éviter les 
interactions de type colombien, les phénomènes de précipitations de surface et la formation 
d'espèces polymères à plus haut pH. De plus, une concentration de 10-4 M en uranyle pour une 
masse de 200 mg de monazite en suspension dans 10 mL de solution d'électrolyte (condition 
choisie dans cette étude) permet d'avoir un rapport entre le nombre de cations initialement 
présents en solution et le nombre de sites de surface disponibles pour la sorption d'un 
complexe bidentate de 0,6 et ainsi de se trouver en dessous de la saturation. 
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 Préparation des solutions mères
Des solutions d'électrolyte à force ionique 1 M ont été préparées à partir de perchlorate 
de sodium monohydraté NaClO4.H2O (Prolabo
®), de nitrate de sodium NaNO3 (Prolabo
®), ou 
de sulfate de sodium décahydraté Na2SO4.10H2O (Prolabo
®). Une quantité appropriée de 
nitrate d'uranyle hexahydraté UO2NO3.6H2O (Merck
®) a été dissoute dans chacune des 
solutions d'électrolytes de manière à obtenir une concentration de 10-2 M en uranyle. Afin de 
s'affranchir de tout phénomène d'hydrolyse, le pH des solutions mères a été fixé à 2 unités à 
l'aide d'acide perchlorique, nitrique ou sulfurique respectivement. 
 Réalisation des expériences de sorption
L'ensemble des expériences de sorption a été réalisé en deux étapes. La première étape 
a consisté en la mise en contact de 200 mg de monazite avec 10 mL d'une solution (20 g.L-1) 
contenant l'électrolyte support à une concentration telle que la force ionique s'élève à 1 M. Le 
pH étant ajusté à l'aide de solutions de soude ou d'acide perchlorique, nitrique ou sulfurique 
selon que l'expérience est réalisée en milieu NaClO4, NaNO3 ou Na2SO4 respectivement. Puis 
la suspension a été soumise à une agitation à 45 tours par minutes durant 24 heures. Une étude 
cinétique préalable ayant permis de déterminer que cette durée suffit à l’atteinte de l’équilibre 
dans chacun des milieux et sur toute la gamme de température étudiée (25°C à 95°C). Cette 
première étape est l'étape dite d'"hydratation". Dans une seconde étape dite de "sorption", 
100 L d'une solution mère d'uranyle à 10-2 M et pH = 2 unités ont été ajoutés à la suspension. 
La suspension a alors été mise à nouveau sous agitation à 45 tours par minutes durant 
24 heures. Une étude cinétique préalable ayant une fois encore permis de déterminer que cette 
durée suffit à l’atteinte de l’équilibre dans chacun des milieux et sur toute la gamme de 
température étudiée (25°C à 95°C). 
 Acquisition des sauts de sorption
Une fois les étapes d'hydratation et de sorption réalisées, le pH a été mesuré à la 
température à laquelle l'expérience a été réalisée, à l'aide d'une électrode combinée à 
électrolyte solide et double jonction téflon (Fisher Bioblock®). 
La quantité d'uranyle sorbé est ensuite calculée par différence entre concentration 
initialement introduite et concentration restante dans le surnageant déterminée par scintillation 
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liquide , à l'aide d'un système de comptage PACKARD 2700 Tri-Carb®. Cette analyse 
nécessite d'extraire préalablement l'uranyle. Le protocole d'extraction est décrit dans la 
littérature par N. Dacheux et J. Aupiais [18]. 
A 25°C, les suspensions sont centrifugées à 3000 tours par minutes pendant 
30 minutes puis, 5 mL de surnageant sont prélevés et introduits dans un tube en verre 
borosilicaté. Le surnageant est alors acidifié à un pH proche de 1 par ajout d'1 mL d'une 
solution d'acide nitrique, puis 1,5 mL de cocktail extractant-scintillant Alphaex de marque 
Etrac® est ajouté dans le tube. Après agitation à 45 tours par minutes pendant 10 minutes et 
centrifugation à 2000 tours par minute pendant 15 minutes, 1 mL de la phase organique est 
prélevé et introduit dans un tube adapté à l'analyse par scintillation liquide. 3 mL de toluène 
sont également introduits dans ce même tube, ce volume permettant d'optimiser la géométrie 
de comptage [19]. 
A 50°C, 80°C et 95°C, après décantation effectuée en température, 6 mL de 
surnageant sont prélevés et introduits dans un tube. Ce volume est ensuite centrifugé à 
3000 tours par minutes pendant 30 minutes. Le protocole analytique suivi est le même que 
celui à 25°C. 
Les taux de sorption sont ensuite calculés à partir des concentrations en uranyle (sous 
toutes ses formes) en solution selon l'équation Eq. 8 : 
initiale
finaleinitiale
U
UU
C
CC
sorptiondeTaux
−
×= 100(%) Eq. 8 
où :  
initialeU
C   représente la concentration en uranyle initialement introduite et 
finaleU
C  représente la concentration en uranyle à la fin de l'expérience. 
Les incertitudes absolues liées à la détermination des taux de sorption sont évaluées à 
5 % environ, avec une plus grande imprécision en début et en fin de saut. Les incertitudes 
associées aux mesures de pH sont estimées à 0,2 unité à 25°C et à 0,3 unité de 50°C à 95°C et 
celles liées à la mesure de la température sont estimées à environ 1°C. Pour plus de clarté lors 
de la lecture des figures des sauts de sorption, les incertitudes ne seront pas représentées. 
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III.1.1.2.2. Sorption en milieu NaClO4
Des expériences de sorption de l'ion uranyle ont été réalisées en milieu NaClO4 à 1 M. 
L'électrolyte NaClO4 a été choisi en raison de l'indifférence des ions qui le constituent vis-à-
vis de la sorption sur la monazite et de ses propriétés non complexantes. 
La Figure III-4 présente les sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4 en milieu NaClO4
à 1 M obtenus aux différentes températures pour un rapport masse sur volume m/V de 
20 g.L-1 (200 mg de poudre pour 10 mL de solution), la concentration en uranyle initialement 
introduite s'élevant à 10-4 M. 
Le saut de sorption s'étend d'environ pH = 0 à pH = 2,5 sur toute la gamme de 
température considérée. L'influence de la température sur la sorption de l'uranyle sur la 
monazite en milieu NaClO4 est faible, en effet, la position et l'étendue (entre pH = 0 et 
pH = 2,5 unités) du saut de sorption ne sont pas modifiées lorsque la température augmente 
laissant présumer un caractère globalement athermique. Cette hypothèse n'excluant pas 
l'existence de plusieurs effets thermiques dont la somme serait nulle. Des expériences de 
mesures de chaleurs par microcalorimétrie permettront d'étudier le comportement 
thermodynamique du phénomène de sorption de l'uranyle sur la monazite en milieu NaClO4. 
Malgré une faible influence de la température, on observe un léger redressement du saut de 
sorption avec l'augmentation de la température. Cependant, cette légère modification de 
l'allure des sauts de sorption avec la température se situe dans les limites des incertitudes 
expérimentales. Ce phénomène a d'ores et déjà été observé par N. Finck [20] lors de l'étude de 
l'influence de la température entre 25°C et 90°C sur la sorption de l'uranyle sur le diphosphate 
de zirconium ZrP2O7 en milieu NaClO4 à 0,5 M. 
Dans la gamme de pH où se situe le saut de sorption, c'est-à-dire aux pH inférieurs 
à 2,5, l'espèce présente en solution et donc potentiellement sorbée en milieu NaClO4 est 
UO2
2+ et ce jusqu'à 95°C (Figure III-1). 
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Figure III-4 : Sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4 en milieu NaClO4 à force ionique 
1 M, pour une concentration initiale en uranyle de 10
-4
 M et un rapport m/V de 20 g.L
-1
, 
aux différentes températures étudiées. 
III.1.1.2.3. Sorption en milieu NaNO3  
Des expériences de sorption de l'uranyle sur la monazite ont également été menées en 
milieu NaNO3 à force ionique 1 M. Les sauts de sorption obtenus dans ce milieu à 25°C, 
50°C, 80°C et 95°C sont présentés sur la Figure III-5. 
A 25°C, le saut de sorption de l'uranyle sur LaPO4 en milieu NaNO3 à 1 M s'étend 
d'environ pH = 0 à pH = 2,5 unités. Lorsque la température augmente, le saut de sorption se 
décale significativement et se situe toujours entre pH  0,5 et pH = 2,5 unités. L'évolution du 
saut de sorption pourrait être expliquée par l'intervention de phénomènes exothermiques ou 
par une modification des entités de surface formées à plus haute température. 
D'après les diagrammes de répartition des espèces (Figure III-2) et compte tenu de la 
position des sauts de sorption obtenus en milieu NaNO3, les espèces potentiellement sorbées 
sur la monazite dans ce milieu sont UO2
2+ et UO2NO3
+. 
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Figure III-5 : Sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4 en milieu NaNO3 à force ionique 
1 M, pour une concentration initiale en uranyle de 10
-4
 M et un rapport m/V de 20 g.L
-1
, 
aux différentes températures étudiées. 
III.1.1.2.4. Sorption en milieu Na2SO4  
Le troisième milieu étudié dans ce travail est le milieu Na2SO4 à force ionique 1 M. 
Cet électrolyte a été choisi pour les propriétés complexantes des ions sulfates. Les sauts de 
sorption obtenus entre 25°C et 95°C en milieu Na2SO4 sont présentés sur la Figure III-6. 
Les sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4 en milieu Na2SO4 s'étendent d'environ 
pH = 2,5 à pH = 5,0 unités. Le déplacement de la position du saut de sorption vers des pH 
plus élevés par rapport au milieu NaClO4 est à mettre en parallèle avec la modification de 
l'état de surface de la monazite observée lors des expériences de titrages en masse. Par 
ailleurs, le pH de point de charge nulle de la monazite en milieu Na2SO4 à force ionique 1 M 
s'élève à 3,2 unités, le saut de sorption se situe donc majoritairement au dessus du pH de point 
de charge nulle contrairement à ce qui a été observé en milieu NaClO4. Lorsque la 
température augmente, le saut de sorption se décale vers les plus hauts pH, cette modification 
de la position du saut de sorption peut avoir plusieurs origines : la température défavorise la 
réaction en déplaçant l'équilibre de sorption et/ou les entités présentes à la surface du matériau 
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sont différentes. Des analyses structurales et calorimétriques devraient permettre de conclure 
sur l'origine de l'influence de la température. 
Au regard de la position des sauts de sorption et compte tenu des diagrammes de 
spéciation de l'uranyle en solution (Figure III-3) nous pouvons conclure que les espèces 
potentiellement sorbées à la surface de la monazite entre 25°C et 95°C, en milieu Na2SO4, 
sont UO2(SO4)2
2- et UO2SO4 (aq). 
Figure III-6 : Sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4 en milieu Na2SO4 à force ionique 
1 M, pour une concentration initiale en uranyle de 10
-4
 M et un rapport m/V de 20 g.L
-1
, 
aux différentes températures étudiées. 
III.1.2. ETUDE MICROSCOPIQUE : ANALYSE SPECTROSCOPIQUE
Afin de compléter l'étude macroscopique de la sorption et de dénombrer et identifier 
les espèces sorbées, une étude microscopique a été menée. En effet, des analyses des 
suspensions "solide + solution aqueuse contenant l'uranyle" ont été réalisées par 
Spectrofluorimétrie Laser à Résolution temporelle (SLRT). Cette méthode fondée sur la 
fluorescence de l'uranyle et sur les variations des propriétés de fluorescences en fonction de 
l'environnement chimique proche de l'ion sondé, permet d'avoir accès au nombre d'espèces 
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présentes dans l'échantillon. Dans cette partie, un bref rappel des propriétés de fluorescence 
de l'uranyle sera présenté, puis le dispositif expérimental utilisé pour enregistrer les spectres 
d'émission et le protocole de préparation des échantillons seront décrits, enfin les résultats de 
cette étude microscopique seront présentés et explicités au regard des résultats de l'étude 
macroscopique. 
III.1.2.1.Expériences de spectrofluorimétrie laser 
 Propriétés de fluorescence de l'uranyle
Suite à l'absorption d'un photon, une molécule passe de l'état fondamental à un état 
excité. Son retour vers l'état fondamental est appelé fluorescence lorsque la transition 
s'accompagne de l'émission d'un photon et a lieu entre des états de même multiplicité 
(niveaux énergétiques de même spin). 
L'ion sondé au cours des expériences de SLRT est l'uranium (VI). Après avoir été 
soumis à une excitation laser, l'uranyle se désexcite de manière radiative en émettant, dans le 
domaine de longueur d'onde du visible, entre 470 et 580 nm, une fluorescence verte. La 
position de ces bandes de fluorescences peut être modifiée en fonction de l'environnement 
chimique de l'uranyle [21]. Par ailleurs, le temps de désexcitation d'un niveau électronique est 
caractéristique de l'environnement chimique de l'espèce sondée. Ainsi, la position des bandes 
de fluorescences et le(s) temps de vie associé(s) à la désexcitation de l'uranyle renseignent sur 
l' (ou les) entité(s) (espèce sorbée + type de site de surface) présente(s) à la surface de la 
monazite. L'évolution des facteurs pré-exponentiels peut également apporter des informations 
sur les proportions de chacune des entités formées et l'évolution de ces proportions en 
fonction du pH et de la température, cependant les hypothèses issues de ces données doivent 
être traitées avec prudence puisqu'elles présument que les rendements de désexcitation 
radiative de chacune des entités sont les mêmes. 
 Dispositif expérimental
Les expériences de spectrofluorimétrie laser à résolution temporelle ont été réalisées à 
l'aide d'un laser Nd-YAG de marque Continuum®, constituant la source laser et d'un OPO 
(Optical Parametric Oscillator) de marque Continuum® permettant de sélectionner la longueur 
d'onde d'excitation. La longueur d'onde d'excitation choisie dans ce travail est de 430 nm. Les 
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spectres d'émission sont obtenus à l'aide d'un spectromètre Spectra-Pro-300 (Acton Research 
Corporation®) assurant la détection. Le spectromètre est équipé d'un monochromateur (réseau 
de 600 traits/nm) couplé à une caméra CCD (Princeton Instruments®). 
Le logiciel Winspec (Princeton Instruments®) a été utilisé pour enregistrer les spectres, 
la résolution spectrale est évaluée à environ 2 nm. Le logiciel IgorPro® a été utilisé pour 
effectuer le traitement mathématique des déclins de fluorescence en utilisant une fonction 
multi-exponentielle permettant de déconvoluer les spectres de déclins de fluorescence. La 
précision sur les temps de vie est estimée à 10%. 
Par ailleurs, un four (présenté sur la Figure III-7) placé sur le trajet optique permet 
d'effectuer les mesures aux différentes températures. L'incertitude sur la température est 
évaluée à environ 1 degré Celsius. 
Figure III-7 : Dispositif expérimental (four) se trouvant sur le trajet optique du faisceau 
laser et permettant de réaliser les expériences de spectrofluorimétrie laser en 
température 
[20]
. 
 Préparation des échantillons
Des échantillons ont été choisis afin de déterminer les entités présentes à la surface de 
LaPO4 en fonction du pH dans chacun des trois milieux étudiés et à différentes températures. 
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Les échantillons ont été analysés in situ. Des suspensions correspondant aux 
conditions de sorption ont été introduites dans des tubes en quartz scellés et placés dans le 
four (Figure III-7) afin de réaliser les expériences aux températures correspondant aux 
conditions d'acquisition des sauts de sorption. 
Préalablement à l'analyse des suspensions contenant l'uranyle sorbé dans diverses 
conditions (milieu, pH, température), un spectre des matrices a été réalisé dans la région 
d'étude (450 à 600 nm). La fluorescence est négligeable pour les conditions expérimentales 
étudiées. 
III.1.2.2.Influence du pH, de la température et du milieu 
 Milieu NaClO4
Plusieurs échantillons sorbés correspondant à différents pH repartis sur le saut de 
sorption de l'uranyle en milieu NaClO4 à force ionique 1 M ont été analysés par 
spectrofluorimétrie laser à différentes températures. Les conditions expérimentales 
correspondant aux expériences d'acquisition des sauts de sorption ont été respectées (mêmes 
rapports masse sur volume, taux de recouvrement et temps de contact). 
A 25°C, la position des bandes n'évolue pas significativement (variation inférieure à la 
résolution spectrale) en fonction du pH et ce quel que soit le délai (retard après l'excitation 
laser). Par ailleurs, aucune modification de la position n'a été observée en fonction de la 
température. Ces résultats mettent en évidence la présence de la (ou des) même(s) entité(s) à 
la surface de LaPO4 tout au long du saut de sorption (de pH = 0 à pH = 2,5) en milieu NaClO4
et ce sur la gamme de température étudiée. 
Les spectres d'émission de l'uranyle présentent quatre bandes bien résolues situées à 
environ 494 nm, 516 nm, 539 nm et 564 nm. Une bande moins bien résolue (léger 
épaulement) semble également être présente à environ 480 nm. A titre d'exemple, la 
Figure III-8 présente le spectre d'émission de l'uranyle sorbé sur LaPO4 en milieu NaClO4 à 
25°C et pour trois valeurs de pH. 
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Figure III-8 : Spectres d'émission de l'uranyle sorbé sur LaPO4 en milieu NaClO4 à 1 M à 
différents pH à 25°C. 
Ordoñez-Regil et al. [1] ont réalisés une étude spectroscopique de la sorption de 
l'uranyle sur la monazite en milieu NaClO4 à 0,5 M. Ils ont observé quatre bandes de 
fluorescence situées à 498 nm, 518 nm, 542 nm et 567 nm pour les taux de recouvrement les 
plus faibles et à 500 nm, 521 nm, 544 nm et 569 nm pour les taux de recouvrement les plus 
élevés. La concentration en électrolyte fixée dans les travaux rapportés par ces auteurs n'est 
pas la même que celle choisie dans la présente étude (0,5 M pour Ordoñez-Regil et al. contre 
1 M pour notre étude) et les analyses ont été réalisées in situ dans la présente étude 
contrairement à celles effectuées par Ordoñez-Regil et al.. La modification des conditions 
expérimentales pourrait expliquer la légère variation de la position des bandes observées entre 
la présente étude et celle menée par ces auteurs. 
Les résultats de l'analyse des déclins de fluorescence de l'uranyle sorbé sur la monazite 
en milieu NaClO4, dans les différentes conditions opératoires (pH et températures) sont 
résumés dans le Tableau III-5. La déconvolution des déclins de fluorescence peut être réalisée 
à l'aide d'une double exponentielle, donnant accès à deux temps de vie sur les gammes de 
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température et de pH considérées. Deux entités sont donc présentes à la surface de la 
monazite en milieu NaClO4 sur toute la gamme de température. 
Tableau III-5 : Temps de vie (± 10%) de l'uranyle pour les échantillons sorbés 
sur LaPO4 en milieu NaClO4 à force ionique 1 M, pour une concentration initiale 
en uranyle de 10
-4
 M et un rapport m/V de 20 g.L
-1
, aux différentes températures 
étudiées  
Température 
(°C) 
pH 
Premier temps de vie 
(en µs) 
Deuxième temps de vie 
(en µs) 
25 de 0 à 2,5 20 130 
80 de 0 à 2,5 15 80 
95 de 0 à 2,5 5 30 
A 25°C, les temps de vie s'élèvent à 20 µs et 130 µs, quand la température augmente, 
les temps de vie diminuent passant à 15 µs et 80 µs à 80°C et à 5 µs et 30 µs à 95°C. La 
diminution des temps de vie avec l'augmentation de la température peut avoir deux origines : 
• Origine chimique : 
Une modification des équilibres de sorption mis en jeu peut induire une 
variation des temps de vie (les entités présentes à la surface diffèrent d'une 
température à l'autre). 
• Origine physique : 
Une augmentation de la température entraine une augmentation des 
phénomènes non radiatifs et une diminution des phénomènes radiatifs et donc 
de la fluorescence (extinction). 
Des tests ont donc été effectués afin de déterminer l'origine de la diminution des temps 
de vie avec l'augmentation de la température. Des échantillons préparés et analysés à 25°C ont 
été chauffés à 80°C et 95°C et analysés à chacune des températures, les temps de vie obtenus 
pour les échantillons préparés et analysés à 80°C et 95°C et ceux préparés à 25°C et analysés 
à 80°C et 95°C sont identiques (15 µs et 80 µs à 80°C et 5 µs et 30 µs à 95°C). Puis, ces 
mêmes échantillons ont été refroidis et analysés à nouveau à 25°C, les temps de vie obtenus 
sont identiques à ceux obtenus pour des échantillons préparés et analysés à 25°C (20 µs et 
130 µs). Enfin, des échantillons préparés à 95°C ont été refroidis à 25°C et analysés, les temps 
de vie obtenus sont les mêmes que ceux obtenus pour les échantillons préparés et analysés à 
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25°C. Ces résultats indiquent une origine physique de la variation des temps de vie avec la 
température et non une modification des entités présentes à la surface. 
Ce phénomène a d'ores et déjà été observé dans la littérature. N. Finck a étudié la 
sorption de l'uranyle sur ZrP2O7 et a mis en évidence une diminution significative du temps de 
vie associé à l'entité "uranyle aquo + site PO" quand la température était plus élevée : le 
temps de vie passant de 85 µs à 25°C à 5 µs à 90°C. En revanche, ce même auteur a montré 
que le temps de vie associé à l'entité "uranyle aquo + site ZrO" n'était pas affecté par une 
augmentation de la température et restait constant et égale à 18 µs entre 25°C et 90°C. Cette 
différence de comportement des différentes entités (uranyle aquo sorbé sur les sites PO ou 
ZrO de ZrP2O7) en fonction de la température étant attribuée à la nature de l'environnement 
chimique de l'ion sorbé et sondé. Ce phénomène explique que la diminution du temps de vie 
court (20 µs, 15  µs et 5 µs à 25°C, 80°C et 95°C respectivement) ne soit pas proportionnelle 
à la diminution du temps de vie long (130 µs, 80 µs et 30 µs à 25°C, 80°C et 95°C 
respectivement) observé sur les échantillons de monazite sorbés en milieu NaClO4. Le même 
type de conclusion avait été avancée par Nagaishi et al. [22] lors d'une étude de UO2
2+ en 
solution : la désexcitation de l'ion uranyle aquo étant non seulement due aux molécules d'eau 
présentes en première sphère d'hydratation mais également à celles présentes en solution à des 
distances plus importantes, provoquant une augmentation des processus de désexcitation non 
radiatifs du cation. D'autres auteurs ont mis en évidence une variation des temps de vie 
d'espèces de l'uranyle en solution avec la température : Eliet et al. [11] ont observé ce 
phénomène pour différentes espèces de l'uranyle en solution, UO2OH
+ et UO2(OH)2 (aq) pour 
lesquelles les temps de vie diminuaient avec la température, passant de 40,5 µs et 12,7 µs 
respectivement à 25°C à 11,2 µs et 2,5 µs respectivement à 60°C. Kirishima et al. [23,24] ont 
mis en évidence cette même tendance pour l'ion aquo en milieu perchlorique dont le temps de 
vie diminuait passant de 2,3 µs à 0,2 µs entre la température ambiante et 60°C. Wang et al. [25]
ont, quant à eux, observé une forte augmentation du temps de vie des espèces de l'uranyle 
avec une diminution de la température. Le temps de vie de l'uranyle aquo passant de 1,8 µs à 
270 µs entre la température ambiante et 6 K. Ces résultats mettent en évidence l'influence de 
la température sur les temps de vie et l'importance de maitriser la température lors de 
l'enregistrement des spectres. 
Les diagrammes de spéciation de l'uranyle obtenus en milieu NaClO4 au regard de la 
position des sauts de sorption nous ont permis d'avancer que seul l'uranyle aquo était 
potentiellement sorbé à la surface de la monazite dans ce milieu. L'étude spectroscopique 
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indique la présence de deux entités (deux temps de vie) et ce sur toute la gamme de pH 
correspondant au saut de sorption (de 0 à 2,5 unités) sur l'intervalle de température étudié 
(25°C à 95°C). Au regard des résultats issus des études macroscopiques et microscopiques de 
la sorption de l'uranyle en milieu NaClO4, nous pouvons conclure que la sorption de l'uranyle 
aquo se fait sur les deux sites de la monazite comme cela a déjà été observé dans la littérature 
par Ordoñez-Regil et al. [1]. Bien que ces auteurs aient réalisé des expériences de sorption sur 
La2O3 afin d'identifier la nature des sites de surface (POH et LaOH), de nouvelles 
expériences de sorption de l'uranyle sur La2O3 ont été réalisées à 25°C dans des conditions 
opératoires similaires aux expériences de sorption réalisées sur LaPO4. En effet, les monazites 
synthétiques utilisées dans la présente étude et dans le travail rapporté par Ordoñez-
Regil et al. présentent un comportement acido-basique différent comme cela a été mis en 
évidence lors de la détermination du pH de point de charge nulle, aussi, il a été décidé de 
réaliser de nouvelles expériences afin de vérifier si les temps de vie court et long sont 
attribués à la sorption de l'uranyle sur les sites POH et LaOH respectivement comme cela 
est rapporté dans la littérature [1]. Les expériences de déclin de fluorescence ont mis en 
évidence la présence d'une seule entité (un seul temps de vie) à la surface de La2O3 en milieu 
NaClO4. Le temps de vie obtenu s'élève à 20 µs. Le composé La2O3 ne présentant que des 
sites de surface de type LaOH, par analogie, le temps de vie court obtenu pour les 
échantillons de monazite sorbé peut être attribué au site LaOH. Le temps de vie long est 
donc attribué au site POH. Un temps de vie plus long pour le site POH est en accord avec 
le fait que les phosphates exaltent la fluorescence. Le temps de vie long avait également était 
attribué au site POH au cours d'une étude de sorption sur un composé phosphaté présentant 
plusieurs types de sites : N. Finck attribuant le temps de vie court (18 µs à 25°C), obtenus lors 
de l'étude de la sorption de l'uranyle sur ZrP2O7, à l'entité "uranyle aquo + site ZrO" et le 
temps de vie long (85 µs à 25°C) à l'entité "uranyle aquo + site PO". En revanche, Ordoñez-
Regil et al. [1] ont attribué le temps de vie court (75 µs), obtenu par analyse d'échantillons de 
monazite sorbés d'uranyle en milieu NaClO4, à la sorption de l'uranyle aquo sur le site  POH. 
Par ailleurs, dans leur étude de la sorption de l'uranyle sur la monazite, Ordoñez-Regil et al. [1]
indiquaient que LaOH était un site "faible" qui ne devenait actif vis-à-vis de la sorption que 
pour de fortes concentrations initiales en uranium.
La poudre de monazite utilisée au cours de ce travail semble ne pas adopter le même 
comportement que celle synthétisée par Ordoñez-Regil et al., avec d'une part les temps de vie 
court et long attribués à la sorption de UO2
2+ sur les sites LaOH et POH respectivement 
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dans le cadre de notre étude (inverse de ce qui a été conclu dans la littérature par Ordoñez-
Regil et al.) et avec d'autre part un site LaOH qui n'est pas "faible" dans les conditions 
expérimentales fixées dans la présente étude. Ces différences de réactivité pourraient être 
expliquées par la synthèse et les traitements thermiques des composés synthétiques, par 
l'étape de broyage du matériau ou encore par les conditions expérimentales. D'autres études 
sur des composés phosphatés ont montré que les composés synthétiques peuvent adopter un 
comportement différent : des études réalisées sur des diphosphates de zirconium indiquent 
que le complexe de surface est généralement du type ""UO2
2+ + POH", Drot  et al. [26] ne 
rapportant qu'un seul temps de vie (70 µs) attribué à la sorption de l'uranyle sur le site POH 
du disphosphate de zirconium, alors que, N. Finck [20] rapporte deux temps de vie pour des 
échantillons d'uranyle sorbé sur ZrP2O7 : 20 µs et 130 µs attribués respectivement à la 
sorption de l'uranyle sur les sites ZrOH et POH. 
Par ailleurs, les facteurs pré-exponentiels associés aux temps de vie semblent indiquer 
que pour un pH donné, l'entité "UO2
2+
 + POH" (temps de vie long) est défavorisée par une 
augmentation de la température (environ 60 %, 44 % et 29 % à 25°C, 80°C et 95°C 
respectivement pour pH  2,5) au profit de l'entité "UO2
2+
 + LaOH" (temps de vie court, 
environ 40 %, 56 % et 71 % à 25°C, 80°C et 95°C respectivement pour pH  2,5). Ces 
résultats et l'évolution du saut de sorption en fonction de la température (le saut de sorption se 
décale lorsque la température augmente), pourraient indiquer que l'influence de la température 
sur la sorption de l'uranyle aquo sur le site LaOH est différente de celle sur le site POH. 
Pour plus de clarté les entités "UO2
2+ + POH"  et "UO2
2+ + LaOH" seront notées 
UP et ULa dans la suite de ce travail. 
Les facteurs pré-exponentiels peuvent également donner des indications pour tenter 
d'identifier l'espèce majoritaire en fonction du pH (spéciation de l'uranyle à la surface de la 
monazite). En effet, à 25°C, le facteur pré-exponentiel associé au temps de vie court, c'est-à-
dire au site LaOH, est supérieur à celui associé au temps de vie long (site POH) pour des 
pH très faibles (bas du saut de sorption) mais la tendance est inversée lorsque le pH augmente 
(dès pH = 1) : à pH  0,1 unité, les facteurs pré-exponentiels associés aux temps de vie court 
et long s'élèvent à environ 60 % et 40 % respectivement contre environ 40 % et 60 % à 
pH  2,5 unités. L'entité majoritaire aux pH les plus faibles (bas du saut de sorption) serait 
donc ULa. L'entité UP serait quant à elle majoritaire dès pH = 1. Lorsque la température 
augmente, l'entité ULa resterait majoritaire sur toute la gamme de pH correspondant au saut 
de sorption. 
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En milieu NaClO4, l'uranyle se sorbe donc sous la forme UO2
2+ sur les deux sites de 
surface de la monazite, LaOH et POH. Les deux entités sont caractérisées par des bandes 
d'émissions identiques (dans la limite des incertitudes des longueurs d'ondes, ± 2 nm) : quatre 
bandes principales sont observées et leurs positions restent inchangées lorsque le pH, la 
température ou le délai augmente. Les expériences de spectrofluorimétrie laser ont cependant 
permis de mettre en évidence la présence de ces deux entités par le traitement mathématique 
des déclins de fluorescence. Les entités formées sont associées à deux temps de vie : 20 µs et 
130 µs à 25°C, le temps de vie court correspondant à la sorption sur le site LaOH et le temps 
de vie long à la sorption sur le site POH. Par ailleurs, les facteurs pré-exponentiels semblent 
indiquer que l'uranyle se sorbe sur le site lanthane dès pH  0 et qu'il se sorbe à des pH plus 
élevés sur le site phoshate. 
 Milieu NaNO3
L'étude microscopique en milieu NaNO3 à force ionique 1 M a été menée en procédant 
de la même manière qu'en milieu NaClO4 : plusieurs échantillons sorbés correspondant à 
différents pH repartis sur le saut de sorption de l'uranyle ont été analysés par 
spectrofluorimétrie laser à différentes températures. Les conditions expérimentales 
correspondant aux expériences d'acquisition des sauts de sorption ont été respectées. 
A 25°C, la position des bandes n'évolue pas significativement en fonction du pH et ce 
quel que soit le délai. Par ailleurs, aucune modification de la position n'a été observée en 
fonction de la température. Ces résultats mettent en évidence la présence de la (ou des) 
même(s) entité(s) à la surface de LaPO4 tout au long du saut de sorption (de pH = 0 à 
pH = 2,5) en milieu NaNO3 et ce sur la gamme de température étudiée. Le Tableau III-6 
présente les différents temps de vie obtenus en fonction des conditions opératoires. 
Tableau III-6 : Temps de vie (± 10%) de l'uranyle pour les échantillons sorbés sur LaPO4
en milieu NaNO3 à force ionique 1 M, pour une concentration initiale en uranyle 
de 10
-4
 M et un rapport m/V de 20 g.L
-1
, aux différentes températures étudiées  
Température 
(°C) 
pH 
Premier temps de vie 
(en µs) 
Deuxième temps de vie 
(en µs) 
25 
environ 0 à 1,5 unités 
environ 2,1 à 3 unités 
40 
20 
180 
130 
80 
environ 0 à 2,1 unités 
environ 2,1 à 3 unités 
15 et 20 
15 
80 et 55 
80 
95 de 0 à 2,5 5 30 
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La position des bandes (Figure III-9) est identique à celle observée en milieu NaClO4
(environ 480 nm, 494 nm, 516 nm, 539 nm et 564 nm). Cependant, l'analyse des spectres 
d'émission n'aboutit pas aux mêmes temps de vie pour les deux milieux dans toutes les 
conditions de pH et de température. 
Figure III-9 : Spectres d'émission de l'uranyle sorbé sur LaPO4 en milieu NaNO3 à 1  M à 
différents pH à 25°C. 
A 25°C, les temps de vie varient en fonction du pH : 
- Aux pH correspondant au bas du saut de sorption (pH inférieurs à 1,5 unités), deux 
temps de vie (40 µs et 180 µs) caractérisent les entités de surface, deux entités sont donc 
présentes à la surface de la monazite dans cette gamme de pH. Les temps de vie obtenus en 
milieu NaNO3, à 25°C et pour des pH compris entre 0 unité et environ 1,5 unités sont 
différents de ceux obtenus dans des conditions similaires en milieu NaClO4 (20 µs et 130 µs), 
indiquant une modification des entités formées entre les deux milieux. Ce résultat est en 
accord avec l'évolution des sauts de sorption d'un milieu à l'autre à 25°C (Figure III-10). En 
milieu NaNO3, seules deux espèces (UO2
2+ et UO2NO3
+) préexistent en solution dans la 
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gamme de pH correspondant au saut de sorption et peuvent donc se sorber. Les temps de vie 
obtenus en milieu NaNO3 (40 µs et 180 µs) étant différents de ceux obtenus en milieu NaClO4
(20 µs et 130 µs) et ces derniers étant identifiés comme correspondant à la sorption de UO2
2+ 
sur les deux sites de surface de la monazite, nous pouvons conclure qu'à 25°C, en milieu 
NaNO3, UO2NO3
+ se sorbe sur les deux sites de surface de LaPO4, pour des pH inférieurs à 
1,5 unités à 25°C. Les entités formées " UO2NO3
+ + LaOH" et "UO2NO3
+ + POH" seront 
notées UNLa et UNP dans la suite de ce manuscrit. 
- Aux pH supérieurs à environ 2,1 unités, les temps de vie obtenus en milieu NaNO3
sont au nombre de deux, indiquant la présence de deux entités à la surface de la monazite en 
haut du saut de sorption à 25°C. Ces temps de vie étant identiques à ceux obtenus dans le 
milieu de référence NaClO4 et UO2
2+ étant présent en solution dans les deux milieux dans la 
gamme de pH considérée, les temps de vie obtenus dans cette gamme de pH (20 µs et 130 µs) 
sont attribués aux mêmes entités dans les deux milieux : ULa et UP. Ces résultats sont en 
accord avec la superposition des sauts de sorption de l'uranyle dans chacun des milieux pour 
des pH supérieurs à 2,1 unités (Figure III-10). 
Figure III-10 : Sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4 en milieu NaClO4 et NaNO3 à 
force ionique 1 M, pour une concentration initiale en uranyle de 10
-4
 M et un rapport 
m/V de 20 g.L
-1
, aux différentes températures étudiées. 
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- Il existe une zone intermédiaire comprise entre environ pH = 1,5 et pH =2,1 unités, 
où les quatre entités (UO2NO3
+ et UO2
2+ sorbés sur LaOH et POH) doivent coexister. Il a 
donc été vérifié que les quatre temps de vie (deux pour les pH inférieurs à 1,5 et deux pour les 
pH supérieurs à 2,1) obtenus lors de l'analyse des spectres de déclin de fluorescence de 
l'uranyle à 25°C permettaient de rendre compte de l'évolution du déclin de fluorescence pour 
des échantillons sorbés dans cette gamme de pH. 
Lorsque la température augmente, les temps de vie varient : 
- A 95°C seuls deux temps de vie suffisent à rendre compte du déclin de fluorescence 
sur toute la gamme de pH correspondant au saut de sorption (de 0 à 2,5 unités). Ces temps de 
vie sont identiques à ceux obtenus en milieu NaClO4 à la même température (5 µs et 30 µs), 
ils sont donc attribués aux entités formées et identifiées en milieu NaClO4 : ULa et UP. Ces 
résultats sont en accord avec la superposition des sauts de sorption obtenus dans les deux 
milieux à 95°C. 
- A 80°C, aux pH supérieurs à 2,1 unités, seuls deux temps de vie suffisent à rendre 
compte du déclin indiquant la formation de deux entités. Les temps de vie obtenus étant 
identiques à ceux obtenus dans le milieu de référence à la même température (15 µs et 80 µs), 
ils sont attribués aux entités ULa et UP. En revanche, pour des pH inférieurs à 2,1 unités, 
deux temps de vie ne suffisent pas à rendre compte du déclin de fluorescence. Compte tenu 
des résultats obtenus à 25°C et 95°C, il est raisonnable d'envisager qu'à la température 
intermédiaire de 80°C, les quatre espèces (ULa, UP, UNLa et UNP) sont présentes. Il a donc 
été vérifié que quatre temps de vie permettaient de rendre compte du déclin. 
Les entités UNLa et UNP sont donc défavorisée à plus haute température. Les 
diagrammes de spéciation indiquent que cette diminution de la sorption de l'espèce UO2NO3
+
n'a pas pour origine la diminution de sa concentration en solution qui augmente légèrement 
avec la température (Figure III-2). Ces résultats semblent indiquer que la sorption de cette 
espèce sur la monazite présente un caractère exothermique. 
Par ailleurs, il a été vérifié, comme en milieu NaClO4, que la diminution des temps de 
vie attribués à chacune des entités était d'origine physique et non chimique. De plus, par 
analogie au milieu NaClO4, les temps de vie courts (20 µs et 40 µs) ont été attribués à la 
sorption des espèces de l'uranyle sur le site LaOH alors que les temps de vie longs (130 µs et 
180 µs) sont associés aux entités UP et UNP 
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L'évolution des facteurs pré-exponentiels associés aux temps de vie semble indiquer 
que l'entité UP (temps de vie long) est défavorisée par une augmentation de la température 
(environ 58 % à 25°C et 87 % à 80°C) au profit de l'entité ULa (temps de vie court, environ 
42 % à 25°C et 13 % à 80°C), comme cela semblait déjà être le cas en milieu NaClO4. Pour 
des pH inférieurs à 2,1, l'analyse de l'évolution des facteurs pré-exponentiels en fonction de la 
température est plus délicate compte tenu de la variation du nombre d'entités (et donc de 
temps de vie) dans cet intervalle de pH, entre 25°C et 95°C. En effet, à 25°C deux temps de 
vie correspondant aux entités UNLa (40 µs) et UNP (180 µs) sont observés, puis quand la 
température augmente, quatre temps de vie sont obtenus correspondant aux quatre entités 
ULa (20 µs), UNLa (40 µs), UP (130 µs) et UNP (180 µs). Enfin à 95°C seuls les temps de 
vie correspondant aux entités ULa (20 µs) et UP (130 µs) sont observés. Une diminution est 
tout de même observée pour les facteurs pré-exponentiels associées à la sorption de l'espèce 
UO2NO3
+ sur chacun des sites de LaPO4 menant à la disparition de ces entités à 95°C au 
profit de la sorption d'UO2
2+ sur les deux sites de surface. Ces résultats pourraient indiquer 
que la sorption du complexe UO2NO3
+ est influencée par la température alors que celle de 
l'ion uranyle aquo présente un caractère globalement (sur les deux sites de surface) 
athermique. Des expériences de mesures de chaleurs dans différentes conditions de pH et de 
température pourraient permettre de vérifier ces hypothèses. Cependant, seuls quelques tests 
préliminaires de mesure de chaleurs de sorption par microcalorimétrie de mélange, ont pu être 
effectués dans ce milieu. En effet, la mise en œuvre des expériences de microcalorimétrie est 
complexe et la mesure d'une chaleur de réaction pour une condition expérimentale donnée 
demande un nombre important d'expériences. 
En milieu NaNO3, les entités ULa et UP se forment à la surface de la monazite sur 
toute la gamme de température pour des pH supérieurs à 2,1 unités. Dans cette zone du saut 
de sorption, l'augmentation de la température ne semble pas induire de modification des 
phénomènes de sorption (superposition des sauts de sorption entre 25°C et 95°C aux 
incertitudes expérimentales près), pouvant indiquer un caractère athermique de la sorption de 
UO2
2+ comme cela a également été observé en milieu NaClO4. L'espèce UO2NO3
+ se sorbe 
sur chacun des deux sites pour des pH inférieurs à environ 2,1 unités à 25°C, lorsque la 
température augmente la formation de ces complexes est défavorisée pouvant indiquer un 
caractère exothermique de la sorption du complexe 1:1 uranyle:nitrate. 
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Le Tableau III-7 résume les résultats obtenus à l'issue des études macroscopique et 
microscopique de la sorption de l'uranyle sur la monazite en milieu NaNO3. 
Tableau III-7 : Entités formées à la surface de la monazite au cours des expériences de 
sorption de l'uranyle en milieu NaNO3 à force ionique 1 M. 
Température 
(°C) 
pH Entités formées 
25 
environ 0 à 1,5 unités "UO2NO3
+ + LaOH" et " UO2NO3
+ + POH" 
Zone intermédiaire : 
environ 1,5 à 2,1 unités 
"UO2NO3
+ + LaOH" et " UO2NO3
+ + POH" 
et "UO2
2+ + LaOH" et "UO2
2+ + POH". 
environ 2,1 à 3 unités "UO2
2+ + LaOH" et "UO2
2+ + POH". 
80 
environ 0 à 2,1 unités 
"UO2NO3
+ + LaOH" et " UO2NO3
+ + POH" 
et "UO2
2+ + LaOH" et "UO2
2+ + POH" (majoritaires)
environ 2,1 à 3 unités "UO2
2+ + LaOH" et "UO2
2+ + POH". 
95 de 0 à 2,5 "UO2
2+ + LaOH" et "UO2
2+ + POH". 
 Milieu Na2SO4
A l'instar des deux premiers milieux, des échantillons sorbés correspondant à 
différents pH repartis sur le saut de sorption de l'uranyle en milieu Na2SO4 à force ionique 
1 M ont été analysés par spectrofluorimétrie laser à différentes températures. Les conditions 
expérimentales correspondant aux expériences d'acquisition des sauts de sorption ayant été 
respectées. 
A 25°C, la position des bandes n'évolue pas significativement en fonction du pH et ce 
quel que soit le délai. Par ailleurs, aucune modification de la position n'a été observée en 
fonction de la température. Ces résultats mettent en évidence la présence de la (ou des) 
même(s) entité(s) à la surface de LaPO4 tout au long du saut de sorption (de pH = 2,5 à 
pH = 5,5) en milieu Na2SO4 et ce sur la gamme de température étudiée. 
Sur l'intervalle de température considéré (de 25°C à 95°C) et sur la gamme de pH 
correspondant au saut de sorption de l'uranyle en milieu Na2SO4 à force ionique 1 M 
(d'environ 2,5 à environ 5,5 unités pH), les spectres d'émission de l'uranyle présentent cinq 
bandes situées à 481 nm, 496 nm, 517 nm, 540 nm et 565 nm (Figure III-11) et ce sur toute 
la gamme de pH correspondant au saut de sorption. 
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Figure III-11 : Spectres d'émission de l'uranyle sorbé sur LaPO4 en milieu Na2SO4, 
NaNO3 et NaClO4 à force ionique 1 M à 25°C. 
La position des bandes présentes en milieu Na2SO4 (481 nm, 496 nm, 517 nm, 540 nm 
et 565 nm) n'est pas rigoureusement la même que celles obtenues en milieu NaClO4 (480 nm, 
494 nm, 516 nm, 539 nm et 564 nm) comme en témoigne la Figure III-11. Bien que cette 
modification des longueurs d'onde se situe dans la gamme de l'incertitude expérimentale 
(± 2 nm), elle ne peut être ignorée et attribuée aux incertitudes liées à la mesure. En effet, 
cette tendance est observée pour toutes les conditions de pH et de températures pour des 
expériences réalisées avec la même calibration de l'appareil (analyses réalisées le même jour). 
Ces résultats semblent indiquer une modification des entités présentes à la surface de la 
monazite entre les deux milieux. Afin de confirmer ces résultats, les temps de vie associés aux 
différentes entités formées à la surface du matériau ont été déterminés et sont présentés dans 
le Tableau III-8. Deux temps de vie sont obtenus sur toute la gamme de pH considérée entre 
25°C et 95°C. 
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Tableau III-8 : Temps de vie (± 10%) de l'uranyle pour les échantillons sorbés sur LaPO4
en milieu Na2SO4 à force ionique 1 M, pour une concentration initiale en uranyle de 10
-
4
 M et un rapport m/V de 20 g.L
-1
, aux différentes températures étudiées  
Température 
(°C) 
pH 
Premier temps de vie 
(en µs) 
Deuxième temps de vie 
(en µs) 
25 de 2,5 à 5,5 35 190 
80 de 2,5 à 5,5 10 65 
95 de 2,5 à 5,5 7 50 
A 25°C, les temps de vie s'élèvent à 35 µs et 190 µs, quand la température augmente 
les temps de vie diminuent passant à 10 µs et 65 µs à 80°C et 7 µs et 50 µs à 95°C. Il a été 
vérifié que la diminution des temps de vie attribués à chacune des entités était d'origine 
physique et non chimique. Ces résultats indiquent la formation de deux mêmes entités sur 
toute la gamme de température étudiée. Les temps de vie obtenus en milieu Na2SO4 diffèrent 
de ceux obtenus en milieu NaClO4. Ces résultats sont à rapprocher avec l'évolution du pH de 
point de charge nulle (3,2 en milieu Na2SO4 contre 2,1 en milieu NaClO4), la modification de 
la position des sauts de sorption entre les deux milieux (Figure III-12) et les espèces 
potentiellement sorbées dans chacun des milieux (UO2(SO4) (aq) et UO2(SO4)2
2- en milieu 
Na2SO4 et UO2
2+ en milieu NaClO4). 
De plus, des analyses sur des échantillons de La2O3 sorbés à pH  5,2 unités, dans des 
conditions analogues à celle sur LaPO4 ont permis de vérifier que le temps de vie 
court (35 µs) correspondait à la sorption d'une espèce sulfatée de l'uranyle sur le site LaOH. 
D'après les diagrammes de spéciation établis dans le milieu Na2SO4, deux espèces, 
UO2(SO4) (aq) et UO2(SO4)2
2- sont présentes en solution dans la gamme de pH correspondant 
au saut de sorption et sont donc potentiellement sorbées entre 25°C et 95°C. La monazite 
présente deux types de site : LaOH et POH, aussi quatre entités sont suceptibles de se 
former à la surface de la monazite :  
• "UO2(SO4) (aq) + LaOH", noté USLa  
• "UO2(SO4) (aq) + POH",  noté USP 
• "UO2(SO4)2
2- + LaOH", noté US2La et 
• "UO2(SO4)2
2- + POH", noté US2P. 
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Figure III-12 : Sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4 en milieu Na2SO4 et NaNO3 à 
force ionique 1 M, pour une concentration initiale en uranyle de 10
-4
 M et un rapport 
m/V de 20 g.L
-1
, aux différentes températures étudiées 
L'analyse par SLRT des échantillons sorbés dans ce même milieu, indique la présence 
de deux entités à la surface de la monazite aussi il semble que seules deux des quatre entités 
se forment. Cependant, seules des analyses spectroscopiques supplémentaires permettraient de 
déterminer quelles sont les deux espèces sorbées. En effet, de nouvelles analyses pourraient 
être réalisées en faisant varier la concentration en Na2SO4 (la force ionique étant alors fixée 
par ailleurs avec NaClO4). A 25°C, lorsque la concentration en sulfate diminue, la proportion 
de l'espèce UO2(SO4)2
2- diminue jusqu'à disparaitre pour une concentration d'environ 10-2 M 
au contraire une augmentation de la concentration défavorise le complexe UO2(SO4) (aq) dont 
la proportion devient négligeable pour une concentration égale à 5 M. Ainsi, en faisant varier 
la concentration en sulfate, les entités formées pourraient être déterminées. 
Les deux entités formées sont caractérisées par des bandes d'émissions identiques 
(dans la limite des incertitudes des longueurs d'ondes, ± 2 nm) : cinq bandes sont observées et 
leurs énergies restent inchangées lorsque le pH, la température ou le délai augmente. Les 
expériences de spectrofluorimétrie laser ont cependant permis de mettre en évidence la 
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présence de ces deux entités par le traitement mathématique de déclins de fluorescence. Les 
entités formées sont associées à deux temps de vie : 35 µs et 190 µs, le temps de vie court 
correspondant à la sorption sur le site LaOH et le temps de vie long à la sorption sur le site 
POH. 
III.1.2.3.Résumé : entités formées à la surface de la monazite 
Les précédentes parties ont permis de déterminer les entités présentes à la surface de la 
monazite à l'issue des expériences de sorption. Le choix d'un milieu de référence (NaClO4) 
adapté, c'est-à-dire d'un électrolyte dont les ions constitutifs ne se sorbent pas à la surface du 
matériau et qui présente une spéciation simple dans la gamme de pH correspondant aux sauts 
de sorption sur l'intervalle de température considérée, a permis dans un premier temps de 
vérifier que les deux sites de la monazite étaient actifs vis-à-vis de la sorption dans les 
conditions opératoires choisies. Puis, la confrontation des données issues des sauts de 
sorption, des diagrammes de spéciation et des analyses spectroscopiques par SLRT obtenues 
dans les trois milieux a permis d'identifier les entités sorbées dans chacun des électrolytes 
étudiés. Ces données constituent des contraintes expérimentales pour la modélisation des 
sauts de sorption au même titre que le pH de point de charge nulle et les résultats des mesures 
microcalorimétriques en étaient pour simuler les courbes de titrages potentiométriques. 
 En milieu NaClO4 : 
Le saut de sorption s'étend de pH 0 à 2,5 unités. L'espèce sorbée dans cette gamme de 
pH et pour des températures comprises entre 25°C et 95°C, est l'uranyle aquo UO2
2+. Cette 
espèce se sorbe sur les deux sites de surface de la monazite donnant lieu à la formation de 
deux entités : ULa , le temps de vie associé à cette entité s'élevant à 20 µs à 25°C et UP , dont 
le temps de vie s'élève à 130 µs à 25°C. 
La sorption de l'espèce UO2
2+ sur LaPO4 semble être un phénomène globalement 
athermique (pas d'évolution notable des sauts de sorption avec l'élévation de la température). 
Cependant, les facteurs pré-exponentiels pourraient indiquer que la sorption sur le site 
lanthane est moins exothermique (ou plus endothermique) que sur le site phosphate. 
 En milieu NaNO3 : 
Le saut de sorption s'étend de pH 0 à 2,5 unités. Les espèces sorbées dans cette 
gamme de pH et pour des températures comprises entre 25°C et 95°C, sont l'uranyle aquo 
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UO2
2+ et le complexe 1:1 UO2NO3
+. La sorption de ces deux espèces sur les deux sites de 
surface de la monazite est dépendante de la température et du pH : 
• ULa et UP : les temps de vie associés à ces entités s'élèvent respectivement à 
20 µs et à 130 µs à 25°C. Elles sont formées pour des pH supérieurs à environ 
1,5 unités à 25°C et sur toute la gamme de pH correspond au saut de sorption 
aux températures plus élevées.
• UNLa et UNP : les temps de vie associés à ces entités s'élèvent respectivement 
à 40 µs et 180 µs à 25°C. Elles sont formées pour des pH inférieurs à environ 
2,1 unités à 25°C et voient leurs proportions diminuer jusqu'à disparaître aux 
températures les plus élevées. 
La sorption de l'espèce UO2NO3
+ est défavorisée par une augmentation de la 
température. 
 En milieu Na2SO4 : 
Le saut de sorption s'étend de pH 2,5 à 5,5 unités. Quatre entités sont potentiellement 
formées dans cette gamme de pH et pour des températures comprises entre 25°C et 95°C,
cependant, seuls deux entités sont formées à la surface de la monazite en milieu Na2SO4 : 
• Une des espèces présentes en solution, UO2(SO4) (aq) ou UO2(SO4)2
2-
, se sorbe 
sur le site LaOH, le temps de vie associé à cette entité s'élève à 35 µs à 25°C, 
• Une des espèces présentes en solution, UO2(SO4) (aq) ou UO2(SO4)2
2-
, se sorbe 
sur le site POH, le temps de vie associé à cette entité s'élève à 190 µs à 25°C. 
Des analyses complémentaires devront être réalisées afin de déterminer quelles sont 
les entités formées. 
III.1.3. DETERMINATION EXPERIMENTALE DES ENTHALPIES DE SORPTION
Les entités formées ayant été identifiées, les enthalpies associées à leur formation ont 
été déterminées en milieu NaClO4 pour un pH de 2,5 unités. Les enthalpies dans d'autres 
conditions de pH et de milieu devront être déterminées afin de compléter cette étude 
thermodynamique menée par mesure directe des chaleurs associées au phénomène de 
sorption. Cependant, compte tenu de la mise en œuvre délicate et du temps nécessaire à la 
détermination de ces données thermodynamiques, seul le milieu NaClO4 a pu être étudié et ce 
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pour une unique condition de pH. Le dispositif utilisé est le même que celui utilisé pour la 
détermination des enthalpies associées au phénomène d'hydratation de la monazite 
(microcalorimètre de mélange C 80 - Setaram, décrit au chapitre II de ce manuscrit). Des tests 
préliminaires ont permis d'optimiser les conditions expérimentales pour réaliser les mesures 
de chaleurs associées aux phénomènes de sorption. 
 Mise au point des expériences de calorimétrie
Les expériences de mesure de chaleur associée au phénomène de sorption sont 
effectuées en milieu hétérogène solide-solution, aussi ces expériences ont nécessité, au même 
titre que les expériences de mesure de chaleur d'hydratation, une mise au point : 
• Le retournement doit être effectué jusqu'au début de retour à la ligne de base. 
Puis, un second retournement est effectué durant la même période et après 
retour complet à la ligne de base. Ceci permettant, comme dans le cas de 
l'hydratation de la surface, de vérifier que la réaction est bien complète. 
L'intégration de ce second retournement est ensuite soustraite au premier afin 
de s'affranchir du "bruit" lié au dispositif dans les conditions 
expérimentales fixées. 
• Les tests réalisés pour mesurer la chaleur d'hydratation de la monazite ont 
montré qu'une masse de 200 mg de monazite et un volume de 4 mL de solution 
étaient des conditions permettant un mélange efficace. De nouveaux tests ont 
été réalisés afin de vérifier que ces conditions expérimentales menaient à un 
signal thermique significatif en se plaçant dans des conditions telles que le taux 
de recouvrement soit le même que celui fixé pour réaliser les expériences 
d'acquisition de sauts de sorption : 200 mg de monazite ont été mis en 
suspension dans 10 mL d'une solution à une concentration initiale de 10-4 M en 
uranyle lors des expériences de sauts de sorption. La masse de monazite et le 
volume de solution choisis pour réaliser les expériences de microcalorimétrie 
s'élevant à 200 mg et 4 mL, la concentration initiale en uranyle doit s'élevait à 
2,5.10-4 M pour se trouver dans des conditions opératoires similaires à celles 
des expériences d'acquisition des sauts de sorption. Ces conditions aboutissent 
à un signal thermique significatif. 
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Par ailleurs, plusieurs modes opératoires peuvent être adoptés pour déterminer la 
chaleur associée à la réaction de sorption de l'uranyle sur le substrat : 
• La chaleur associée à la réaction de sorption est directement mesurée en 
introduisant le solide préalablement hydraté dans le compartiment inférieur des 
cellules de référence et de mesure et la solution d'électrolyte avec et sans 
uranyle dans le compartiment des cellules de mesure et de référence 
respectivement. De cette manière, l'enthalpie de sorption est déterminée à 
l'issue d'une unique mesure. 
• Une autre méthode consiste à introduire dans les compartiments inférieur et 
supérieur de la cellule de référence, 200 mg et 4 mL d'eau respectivement et 
dans les compartiments inférieur et supérieur de la cellule de mesure, 200 mg 
de monazite préalablement mis en contact avec une solution d'électrolyte et 
4 mL de solution d'électrolyte contenant l'uranyle respectivement. 
• La chaleur de réaction de sorption peut être calculée par différence entre 
l'enthalpie globale obtenue lors du mélange entre la poudre non hydratée et la 
solution d'électrolyte contenant l'uranium (réaction globale comportant les 
réactions d'hydratation et de sorption) et l'enthalpie d'hydratation obtenue lors 
du mélange entre la poudre et la solution d'électrolyte exempte d'uranium et 
conduisant au même pH final. Deux expériences sont donc nécessaires à la 
détermination de l'enthalpie de sorption en suivant ce protocole. 
Des tests préliminaires de mesure de chaleur de sorption, ont mis en évidence 
l'inadaptabilité du système de mélange à des expériences où le solide est préalablement 
hydraté. En effet, le mélange est le plus souvent inefficace lorsque le solide est mis au contact 
de la solution d'électrolyte avant l'expérience. Aussi, afin de minimiser l'incertitude sur la 
mesure, les chaleurs associées aux réactions de sorption ont été déterminées par différence 
entre la chaleur globale comprenant les chaleurs d'hydratation et de sorption et la chaleur 
d'hydratation correspondante. 
 Protocole expérimental de mesure de l'enthalpie de sorption
200 mg de poudre de monazite sont pesés avec précision et introduits dans le 
compartiment inférieur de la cellule de mesure et 4 mL de solution d'électrolyte contenant 
l'uranyle à une concentration de 2,5.10-4 M sont ajoutés dans le compartiment supérieur de la 
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cellule de mesure. La cellule de référence contient quant à elle, une masse d'eau déionisée 
équivalente à la masse de poudre introduite dans la cellule de mesure dans le compartiment 
inférieur et 4 mL d'eau déionisée dans le compartiment supérieur. Une fois prêtes, les cellules 
sont introduites dans les puits du bloc calorimétrique. Le protocole adopté est ensuite 
identique à celui utilisé au cours des expériences d'hydratation : après 15 heures de 
stabilisation, il est vérifié que la température de consigne est atteinte et stable. Il est également 
vérifié que l'amplitude des oscillations du flux thermique n'a pas excèdé 0,01 mW, 0,02 mW 
et 0,04 mW à 30°C, 50°C et 80°C respectivement au cours des 20 dernière minutes. Si cette 
condition est remplie, l'expérimentation peut débuter. Un palier est observé avant de démarrer 
le retournement du bloc calorimétrique. Le retournement est arrêté au début du retour à la 
ligne de base. Une fois le retour à la ligne de base observé, un second retournement de même 
durée que le premier est effectué. Il est vérifié que le signal thermique associé au second 
retournement correspond bien au "bruit" lié au dispositif. Si c'est le cas, il est alors soustrait 
au premier signal afin de s'affranchir du "bruit". Le pH est quand à lui mesuré à la fin de 
l'expérience. 
Le pH est mesuré en fin d'expérience à l'aide d'une électrode combinée à électrolyte 
solide et double jonction téflon (Fisher Bioblock®). Par ailleurs, la quantité d'uranyle sorbé est 
calculée par différence entre concentration initialement introduite et concentration restante 
dans le surnageant déterminée par scintillation liquide , à l'aide d'un système de comptage 
PACKARD 2700 Tri-Carb®. Cette analyse est précédée de l'extraction de l'uranyle par un 
cocktail extractant-scintillant Alphaex de marque Etrac® en suivant le protocole décrit dans la 
littérature [18] et utilisé lors de l'acquisition des sauts de sorption. Il a été vérifié que les 
résultats obtenus étaient bien superposables aux sauts de sorption présentés précédemment. 
 Résultats et discussions
La chaleur associée au phénomène de sorption de l'uranyle sur la monazite en milieu 
NaClO4 a été déterminée dans des conditions expérimentales menant à un pH final de 
2,5 unités pour trois températures (30°C, 50°C et 80°C). Les thermogrammes obtenus sont 
présentés sur la Figure III-13. Les chaleurs mesurées correspondent à la somme de plusieurs 
phénomènes : la sorption de l'uranyle sur le solide et la "mise en équilibre" de la monazite 
avec la solution. L'enthalpie "brute", définie comme étant l'enthalpie associée au premier 
retournement à laquelle on a soustrait l'enthalpie associée au second retournement s'élève à -
 1 J.g-1, - 4 J.g-1 et - 9 J.g-1 à 30°C, 50°C et 80°C respectivement. Afin de déterminer, 
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l'enthalpie associée aux réactions de sorption (enthalpie "nette"), il faut a priori soustraire à 
ces enthalpies "brutes", l'enthalpie liée à la réaction d'hydratation ("mise en équilibre" du 
solide avec la solution) obtenue pour le même pH final et ce pour chaque température. Le 
Tableau III-9 rassemble les différentes enthalpies mesurées et calculées : 
Tableau III-9 : Enthalpies "brutes" déterminées par des expériences de 
microcalorimétrie de mélange pour un pH final de 2,5 unités à différentes températures 
et enthalpies "nettes" de sorption calculées à partir de ces résultats et ceux de l'étude 
d'hydratation de la monazite. 
Température Processus associés 30°C 50°C 80°C 
Enthalpie "brute" 
J.g-1
Sorption 
"Mise en équilibre" du solide 
avec la solution 
- 1,04 - 4,27 - 9,06 
Enthalpie d'hydratation 
J.g-1
"Mise en équilibre" du solide 
avec la solution 
- 0,60 - 2,45 - 4,05 
Enthalpie "nette" 
J.g-1
Sorption - 0,44 - 1,82 - 5,01 
Ces données indiquent que la mise en contact de la monazite avec une solution 
d'uranyle est un phénomène présentant un caractère exothermique associé à une variation 
d'enthalpie qui semble évoluer significativement avec la température. Ces résultats pourraient 
indiquer une évolution des proportions des espèces de surface, comme cela a été observé dans 
le cas de l'hydratation de la monazite lorsque la surface n'est pas totalement déprotonée 
(intervention de plusieurs réactions dont les enthalpies et les avancements respectifs 
n'évolueraient pas de la même manière avec la température). Les enthalpies "nettes" 
exprimées en kilojoules par mole d'uranium sorbé ont été calculées en prenant en compte le 
taux de sorption obtenus à pH = 2,5 unités aux différentes températures : elles s'élèvent 
à -98, -393 et -1054 kJ par mole d'uranium sorbée à 30°C, 50°C et 80°C respectivement. Cette 
évolution importante de l'enthalpie rapportée au nombre de mole d'uranium sorbée semble 
indiquer que l'évolution de l'enthalpie en fonction de la température ne peut pas être attribuée 
à une modification de la proportion des espèces de surface.  
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30°C 
50°C 
80°C 
Figure III-13 : Thermogrammes obtenus lors de la mise en contact de 200 mg de 
monazite et de 4 mL de solution  à 2,5.10
-4
 M en uranyle et à 1 M en NaClO4 pour un pH 
final de 2,5 unités à 30°C, 50°C et 80°C. 
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Une autre explication serait que la loi de Van't Hoff ne peut être appliquée aux 
constantes d'équilibre des réactions de sorption de l'uranyle sur la monazite. Ces réactions 
seraient donc gouvernées par une variation de capacité calorifique non nulle qui, si on 
considère l'évolution de l'enthalpie "nette", s'élèverait à environ -19 kJ.K-1.mol-1. Cette valeur 
est très élevée au regard de celles recensées dans la littérature pour la réaction de 
neutralisation du proton à la surface de TiO2 par Machesky et al.
[27] (79,6 et 94 J.K-1.mol-1) 
ou encore à la surface de la magnétite par Wesolowski et al. [ 28 ] (128 J.K-1.mol-1) et 
C. Mansour [ 29 ] (148 J.K-1.mol-1). Par ailleurs, l'étude de l'hydratation de la monazite par 
calorimétrie indique que la loi de Van't Hoff est applicable dans le cas de la déprotonation des 
sites de surface qu'il est possible de voir comme une désorption de protons. Nous avons 
cherché à comprendre d'où de si importantes différences de comportement entre réaction de 
sorption et d'hydratation pouvaient provenir. Les enthalpies "nettes" ont été calculées en 
soustrayant les enthalpies de "mise en équilibre" du solide avec la solution aux enthalpies 
mesurées lors de la mise en contact du solide non hydraté et de la solution d'uranyle 
(enthalpies "nettes"). Or, l'enthalpie de "mise en équilibre" utilisée pour calculer l'enthalpie 
"nette", a été prise pour des expériences où le pH final est identique à celui obtenu pour les 
mesures de chaleurs de sorption (2,5 unités); mais la variation de pH n'est pas la même au 
cours des deux types d'expériences. A 30°C, pour obtenir un pH final de 2,5 unités lors de la 
mesure de la chaleur d'hydratation, le pH initial de la solution d'électrolyte s'élève à environ 
3,6 unités, contre 3,9 unités lors de la mesure de la chaleur de sorption "brute". Une erreur est 
donc introduite lors de la correction de l'enthalpie "brute" par l'enthalpie de "mise en 
équilibre" du solide avec la solution. Aussi, nous avons calculé la capacité calorifique dans le 
cas où l'on considère le phénomène global (enthalpie "brute"), le 	Cp ainsi obtenu s'élève 
à - 34 kJ.K-1.mol-1. Cette valeur est, comme celle obtenue à partir des données corrigées de 
l'hydratation, extrêmement élevée comparativement à celles observées dans la littérature. 
Aussi, nous avons envisagé l'intervention d'autres processus qui participeraient à la chaleur 
dégagée lors du processus de sorption. En solution, l'uranyle UO2
2+ est entouré de cinq 
molécules d'eau, la sorption de cette espèce sur la monazite se fait de manière bidentate et est 
donc accompagné de la perte de deux molécules d'eau. Or, l'enthalpie d'hydratation de l'ion 
uranyle est fortement exothermique (-1363 kJ.mol-1 [30]). L'enthalpie "brute" corrigée de deux 
fois l'enthalpie de désolvatation de l'uranyle, s'élèverait à -2956 kJ.mol-1, -3645 kJ.mol-1
et -4632 kJ.mol-1 à 30°C, 50°C et 80°C respectivement, ce qui correspondrait à une variation 
de capacité calorifique de -33 kJ.K-1.mol-1. L'intervention d'une chaleur de désolvatation 
durant le processus ne permet donc pas d'expliquer à elle seule la variation excessive de la 
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capacité calorifique. La chaleur mesurée correspond à un phénomène global incluant la 
sorption, la "mise en équilibre" du solide avec la solution mais également la désolvatation de 
l'ion UO2
2+ et la neutralisation des protons libérés par le processus de sorption. La 
détermination de la chaleur de sorption est donc plus complexe que le laissait entendre le 
Tableau III-9. De nouvelles expériences réalisées pour d'autres valeurs de pH pourraient peut 
être permettre de vérifier que la diminution de l'enthalpie lorsque la température augmente est 
dû à une variation de la capacité calorifique ou si elle est la conséquence de l'intervention 
d'autres phénomènes qui doivent être soustraits à l'enthalpie "brute" pour obtenir le signal 
thermique induit par la réaction de sorption seule. Par ailleurs, il est nécessaire de définir avec 
précision le terme "réaction de sorption" afin de déterminer si les réactions telle que la 
désolvatation partielle de l'uranyle qui intervient au cours du processus de sorption sont 
inclues dans ce terme ou si elles correspondent à des phénomènes supplémentaires. 
III.1.4. MODELISATION DES SAUTS DE SORPTION
L'ensemble des sauts de sorption a été modélisé à l'aide du code de calcul FITEQL [31]
en utilisant le modèle de complexation de surface. On rappelle que le modèle à capacité 
constante a été utilisé pour décrire l'interface en raison de la force ionique élevée (1 M) à 
laquelle les expériences ont été réalisées et que le modèle  1-pK a été utilisé pour décrire 
l'évolution de la charge de surface compte tenu du nombre de paramètres ajustables plus 
limité que dans le cadre du modèle 2-pK. 
III.1.4.1.Définition du système 
Les résultats obtenus lors de la caractérisation du solide et de l'étude des propriétés 
acido-basiques constituent des contraintes fortes du système : 
• La surface spécifique du matériau est fixée à 12,1 m2.g-1. 
• La concentration des sites de surface en solution, Cs, exprimée en mol.L
-1, est 
calculée à partir des conditions expérimentales (20 g.L-1) et des résultats de la 
modélisation des courbes de titrages potentiométriques (17 site.nm2 à 25°C). 
• La capacitance est fixée à une valeur égale à celle déterminée au cours de la 
modélisation des courbes potentiométriques. 
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• Les logarithmes des constantes d'équilibre associées aux réactions de 
protonation des sites de surface dans chaque milieu. 
Par ailleurs, les conditions expérimentales choisies sont fixées : 
• La concentration massique de la suspension s'élève à 20 g.L-1 (200 mg de 
monazite dans 10 mL de solution). 
• La concentration en uranyle initialement introduite s'élève à 10-4 M. Le code 
de calcul FITEQL ne permettant pas d'associer aux différents points 
expérimentaux des incertitudes relatives différentes, l'erreur introduite sur la 
concentration en uranyle est fixée à 5 %.
• La force ionique fixée par le sel de fond s'élève à 1 M pour chacun des trois 
électrolytes.
La modélisation des sauts de sorption ne peut être réalisée sans la détermination 
préalable des entités formées et de leur denticité. Les entités formées ont été déterminées dans 
chacun des milieux sur l'intervalle de température étudié (25°C à 95°C) à l'aide des sauts de 
sorption, des diagrammes de spéciation et des analyses spectroscopiques par SLRT obtenus 
pour différentes températures dans chacun des électrolytes. La détermination de la denticité 
des complexes formés par sorption de l'uranyle sur chacun des sites de surface nécessiterait 
quant à elle une étude spectroscopique plus complète comportant des analyses EXAFS. Dans 
ce travail, la denticité des entités de surface n'a pas été déterminée expérimentalement mais 
déduite des données de la littérature qui rapportent que l'uranyle se sorbe généralement de 
manière bidentate sur les composés phosphatés [1,17] et en particulier sur LaPO4
[3]. Par 
ailleurs, des mesures directes de chaleurs associées au processus de sorption ont permis de 
mettre en évidence que ce phénomène est exothermique et que l'augmentation de la 
température induit une diminution de l'enthalpie de sorption. L'étude de l'hydratation de la 
monazite par microcalorimétrie combinée à la modélisation des titrages potentiométriques a 
permis de montrer que la loi de Van't Hoff est applicable dans la gamme de température 
considérée aux réactions de déprotonation de la surface du matériau. Compte tenu de ces 
résultats et de la variation de capacité calorifique excessivement élevée obtenue lors des 
expériences de sorption menées par calorimétrie de mélange, il a été considéré que la loi de 
Van't Hoff est applicable aux réactions de sorption de l'uranyle sur LaPO4. Différentes valeurs 
de constantes d'équilibre ont donc été testées afin de satisfaire les différentes contraintes. Les 
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logarithmes des constantes associées aux réactions de sorption de l'uranyle sur chacun des 
sites de surface étant ajustés de manière à minimiser le facteur WSOS/DF. 
III.1.4.2.Résultats de la modélisation des sauts de sorption 
La modélisation des sauts de sorption nécessite de déterminer l'état de protonation du 
complexe de surface formé. En effet, la sorption d'un cation M+ peut mener à la formation de 
complexes de surface (SO)2M ou (SOH)2M
2+. Des tests ont donc été réalisés afin de 
déterminer l'état de protonation de l'entité formée, le critère retenu pour cela étant la qualité de 
l'ajustement des données. 
Par ailleurs, les simulations des sauts de sorption en milieu Na2SO4 n'ont pas abouti. 
Des études de sorption des sulfates sur la monazite devront être réalisées afin de comprendre 
les phénomènes qui régissent la sorption de l'uranyle dans ce milieu. 
III.1.4.2.1. Milieu NaClO4 : 
Deux entités sont formées à la surface de la monazite dans ce milieu : UO2
2+ se sorbe 
sur les sites notés XOH et YOH. Lorsque la modélisation est réalisée en considérant que la 
sorption est accompagnée de la libération de protons pour les deux sites de surface ou au 
contraire que la formation des complexes de surface sur chacun des deux sites n'est pas 
accompagnée de la libération de proton, la qualité de l'ajustement n'est pas statisfaisante et ce 
quelle que soit la température. Les courbes simulées et les données expérimentales ne 
montrent pas non plus un bon accord lorsque la sorption est accompagnée de la libération d'un 
proton dans le cas du site XOH et l'absence de libération de proton dans le cas du site 
YOH. Le meilleur accord entre les courbes expérimentales et simulées est obtenu lorsque la 
sorption de UO2
2+ sur YOH s'accompagne de la libération de protons et qu'au contraire elle 
ne s'accompagne pas de la libération de proton lorsqu'elle a lieu sur le site XOH. Les 
constantes associées aux réactions de sorption de l'uranyle sont notées : 
• KXOH+0,5,U, pour la réaction 2XOH
+0,5 +UO2
2+
 (XOH)2UO2
3+ et 
• KYO-0,5,U , pour la réaction 2YOH
+0,5 +UO2
2+
 (YO)2UO2
+ + 2H+. 
Les constantes obtenues par modélisation aux différentes températures sont indiquées 
sur le Tableau III-10 et les modélisations des sauts de sorption sont présentées sur la 
Figure III-14. 
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Tableau III-10 : Logarithmes des constantes d'équilibre associés aux réactions de 
sorption de l'uranyle sur LaPO4 obtenus par modélisation des sauts de sorption en milieu 
NaClO4 aux différentes températures. 
Température 
°C 
log KXOH+0,5,U log KYO-0,5,U WSOS/DF 
25 7,5 1,7 3 
50 7,3 1,1 12 
80 7,2 0,8 7,2 
95 7,1 0,5 1 
Les constantes d'équilibre correspondant aux réactions de sorption de l'uranyle sur 
chacun des sites diminuent lorsque la température augmente (Tableau III-10) indiquant que 
ces réactions sont des phénomènes exothermiques. 
L'entité (XOH)2UO2
3+ voit sa proportion globalement augmenter au détriment du 
complexe de surface (YO)2UO2
+ lorsque la température augmente (Figure III-14). A 25°C, 
aux pH inférieurs à environ 2,5 unités, le complexe (XOH)2UO2
3+ est majoritaire. A plus 
hautes températures, ce complexe devient majoritaire sur toute la gamme de pH correspondant 
au saut de sorption. 
Bien que les courbes calculées ne soient pas parfaitement superposées aux données 
expérimentales, ces ajustements sont satisfaisants et respectent les contraintes structurales. En 
effet, ces simulations rendent compte des résultats issus des analyses spectroscopiques : en 
milieu NaClO4, l'uranyle se sorbe sur les deux sites de surface de la monazite. Par ailleurs, 
l'évolution des concentrations en entités formées (XOH)2UO2
3+ et (YO)2UO2
+ est en accord 
avec l'évolution des facteurs pré-exponentiels associés aux deux temps de vie obtenus lors des 
expériences de SLRT. Ces données pourraient indiquer que les sites XOH et YOH 
correspondent aux sites LaOH et POH respectivement. 
L'évolution des constantes d'équilibre est en accord avec un phénomène globalement 
exothermique observé lors des expériences de calorimétrie : log KLaOH+0,5,U et log KPO-0,5,U
diminuent avec l'augmentation de la température (Tableau III-10). Les constantes 
thermodynamiques déterminées à partir de l'évolution des constantes d'équilibre en fonction 
de la température en utilisant la loi de Van't Hoff sont résumées dans le Tableau III-11.  
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Figure III-14 : Modélisations des sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4
(m/V = 20 g.L
-1
) en milieu NaClO4 1 M entre 25°C et 95°C. 
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Tableau III-11 : Variations d'enthalpie (rH°) et d'entropie (rS°) obtenues par 
application de la loi de Van't Hoff aux données issues de la modélisation des sauts de 
sorption en milieu NaClO4. 
Réaction 	rH° (kJ.mol
-1) 	rS° (J.K.mol
-1) 
2LaOH+0,5 +UO2
2+
 (LaOH)2UO2
3+ -11 107 
2POH+0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ + 2H+ -35 -88 
Les données thermodynamiques ainsi obtenues indiqueraient que la sorption de 
l'uranyle sur la monazite est un phénomène globalement exothermique. Cependant, ces 
résultats doivent être traités avec précaution. En effet, bien que l'étude de l'hydratation de la 
monazite par microcalorimétrie de mélange ait indiqué que la loi de Van't Hoff est applicable 
à la réaction de déprotonation de la surface qui peut être vue comme la désorption du proton, 
seules des expériences complémentaires permettraient de déterminer si ces résultats sont 
transposables à la sorption de l'uranyle. Ces résultats mettent en évidence la nécessité de 
réaliser conjointement la modélisation des sauts de sorption et des mesures directes des 
chaleurs mises en jeu afin de mieux appréhender les phénomènes de sorption d'un point de 
vue thermodynamique. 
Par ailleurs, les données thermodynamiques issues de la modélisation correspondent à 
des équilibres précis qui ne tiennent pas compte de l'ensemble des processus mis en jeu, en 
particulier la désolvatation de l'uranyle et l'état de protonation du site sur lequel l'uranyle se 
sorbe ne sont pas pris en compte. En effet, les grandeurs thermodynamiques associées à la 
formation des entités de surface (LaOH)2UO2
3+ et (PO)2UO2
+ sont définies dans le cas où 
l'uranyle se sorbe sur le site LaOH protoné (LaOH+0,5) sans libération de proton et sur le 
site POH protoné (POH+0,5) avec libération de protons (Tableau III-11). Bien que le site 
déprotoné LaO-0,5 soit minoritaire par rapport au site protoné LaOH+0,5, il n'y a pas 
d'ambiguïté quant à la définition de l'équilibre menant à la formation de l'espèce 
(LaOH)2UO2
3+. En revanche, la formation de l'espèce (PO)2UO2
+ peut se produire soit par 
l'équilibre défini lors de la modélisation soit par sorption de l'uranyle sur le site POH 
déprotoné (PO-0,5) (Tableau III-13). Aussi, il peut y avoir une ambiguïté sur l'état de 
protonation du site de surface POH au moment de la sorption. En effet, la sorption de 
l'uranyle pourrait se produire sur le site le site PO-0,5 bien qu'il soit très minoritaire par 
rapport au site protoné à pH = 2,5 unités. Nous avons donc soustrait deux fois la valeur du 
logarithme de la constante d'équilibre de déprotonation (déterminée au chapitre II) au 
logarithme de la constante d'équilibre de la sorption sur le site protoné pour chaque 
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température et appliqué la loi de Van't Hoff aux constantes ainsi corrigées (log KPO-0,5,Uc, 
Tableau III-12) pour calculer la variation d'enthalpie associée à la réaction de sorption de 
l'uranyle sur le site déprotoné (Tableau III-13). 
Tableau III-12 : Logarithmes des constantes d'équilibre associés aux réactions de 
sorption de l'uranyle sur LaPO4 obtenus par modélisation des sauts de sorption en milieu 
NaClO4 log KPO-0,5,U et corrigé de l'équilibre de déprotonation log KPO-0,5,Uc, aux 
différentes températures. 
Température 
°C 
log KPO-0,5,U 
2POH+0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ + 2H+
log KPO-0,5,Uc 
2PO-0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+
25 1,7 7,9 
50 1,1 8,1 
80 0,8 8,6 
95 0,5 8,7 
La variation d'enthalpie ainsi obtenue est positive (26 kJ.mol-1) indiquant un caractère 
endothermique. Ce résultat n'est pas cohérent avec l'évolution de l'espèce (PO)2UO2
+
observée lors des analyses spectroscopiques réalisées en fonction de la température. En effet, 
ces expériences indiquaient que la formation de ce complexe est défavorisée par une élévation 
de la température. L'ambiguïté semble donc être levée sur l'état de protonation du site de 
surface POH sur lequel a lieu la sorption de l'uranyle en milieu NaClO4 : UO2
2+ se sorberait 
sur le site POH+0,5 (forme majoritaire du site POH) et cette réaction serait accompagnée de 
la libération de protons. Cependant, les valeurs ainsi calculées ne tiennent pas compte de 
l'ensemble des processus, en particulier de la désolvatation de l'uranyle. 
Tableau III-13 : Variations d'enthalpie (rH°) associées à la sorption de l'uranyle sur le 
site POH protoné et déprotoné obtenues par application de la loi de Van't Hoff. 
Réaction 	rH° (kJ.mol
-1) 
2POH+0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ + 2H+ -35 
2PO-0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ 26 
Afin de conclure sur l'origine des différences observées entre les enthalpies mesurées 
par calorimétrie et les enthalpies calculées, il conviendrait de réaliser des mesures 
calorimétriques supplémentaires dans d'autres conditions de pH et de quantifier les différentes 
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contributions (sorption de l'uranyle, "mise en équilibre" du solide avec la solution, 
désolvatation de l'uranyle, ...). 
 Données recensées dans la littérature
Quelques travaux rapportent les constantes d'équilibre associées à la sorption de 
l'uranyle sur des composés phosphatés [1,3,17,20,32] mais peu d'entre eux se sont intéressés à 
l'influence de la température et à la détermination des enthalpies associées au phénomène de 
sorption. Seule une étude rapporte la détermination des constantes d'équilibre associées au 
phénomène de sorption de l'uranyle sur la monazite [1]. Ces auteurs ont modélisé les sauts de 
sorption de l'uranyle sur LaPO4 obtenus à 25°C en milieu KNO3 à 0,5 M en utilisant les 
modèles à capacité constante et 2-pK. Ils rapportent que l'uranyle se sorbe sous la forme 
UO2
2+ et UO2NO3
+ sur le site POH et que la sorption des deux espèces se produit sans 
libération de proton, les constantes d'équilibre s'élevant respectivement à 9,4 et 9,7. Ces 
résultats montrent une nouvelle fois la différence de comportement des composés 
synthétiques et l'influence des conditions expérimentales [32]. Drot et al. [17] rapportent que la 
sorption de l'uranyle sous les formes UO2
2+ et UO2NO3
+ s'accompagne de la libération de 
protons et a lieu sur le site phosphate de ZrP2O7 et sur les deux sites phosphates de 
Th4(PO4)4P2O7. N. Finck 
[20] a quant à lui étudié l'influence de la température sur la sorption 
de l'uranyle sur ZrP2O7. Cet auteur rapporte que la sorption de l'uranyle sur le site zirconium a 
lieu sans libération de proton alors que la sorption sur le site phosphate s'accompagne de la 
libération de proton. Ce même auteur a observé une augmentation des constantes d'équilibre 
de sorption à plus haute température et rapporte des variations d'enthalpies de 34 kJ.mol-1 et 
24 kJ.mol-1 pour la sorption sur les sites zirconium et phosphate respectivement. Almazan-
Torrez et al. [3] ont étudié le comportement de l'uranyle vis-à-vis d'un oxophosphate de 
zirconium en fonction de la température. Ces auteurs rapportent que la sorption de l'uranyle 
sur les sites ZrOH n'est pas influencée par une élévation de température entre 25°C et 90°C 
et qu'elle n'est pas accompagnée de la libération de proton. Au contraire, ces mêmes auteurs 
indiquent que la sorption de l'uranyle s'accompagne de la libération de protons et qu'elle est 
endothermique lorsqu'elle a lieu sur les groupements phosphates du matériau. Les variations 
d'enthalpies s'élevant à 0 kJ.mol-1 et 58 kJ.mol-1 pour les réactions de sorption sur les sites 
ZrOH et POH respectivement. Ces études semblent indiquer que la sorption de l'uranyle 
sur des composés phosphatés est en générale endothermique contrairement aux résultats 
obtenus dans cette étude sur LaPO4. Les études de la sorption de différents cations sur 
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plusieurs substrats en fonction de la température recensées dans la littérature rapportent 
généralement que la sorption est favorisée par une augmentation de la température [3336]. 
Cependant, plus récemment, García-Rosales et al. [5] ont étudié la sorption de l'uranyle sur 
SrTiO3, ces auteurs rapportent une augmentation de la constante d'équilibre associée à la 
formation du complexe de surface [(SrOH)(TiOH)UO2]
2+ et au contraire une diminution 
dans le cas de la formation de [(TiOH)(TiO)UO2]
2+. D'autres auteurs ont quant à eux 
déterminé les variations d'enthalpies associées aux phénomènes de sorption par mesure 
directe des chaleurs mises en jeu  [20-41]. N. Finck [20] a étudié l'influence de la température sur 
la sorption de l'uranyle et de l'europium sur ZrP2O7. Cet auteur a déterminé l'enthalpie 
associée à chacun de ces phénomènes par deux méthodes : la première méthode consiste en 
une mesure directe de la chaleur associée à la réaction de sorption par microcalorimétrie, la 
seconde méthode consiste à modéliser les sauts de sorption obtenus à différentes températures 
et à calculer l'enthalpie en appliquant la loi de Van't Hoff aux constantes obtenues. 
Concernant la sorption de l'uranyle, cet auteur a ainsi obtenu une enthalpie très faible qui se 
situe dans l'incertitude expérimentale par microcalorimétrie et une enthalpie s'élevant à 
58 kJ.mol-1 par calcul. Pour l'europium, bien que les ordres de grandeurs relatifs des 
enthalpies de sorption sur chacun des sites obtenus par microcalorimétrie (7 kJ.mol-1 et 
14 kJ.mol-1 sur les sites zirconium et phosphate respectivement) soit en accord avec ceux 
obtenus par calcul (39 kJ.mol-1 et 88 kJ.mol-1 respectivement), les enthalpies mesurées sont 
significativement supérieures à celles calculées. D'autres auteurs indiquent que de bons 
résultats peuvent être déduits de la loi de Van't Hoff à l'issue d'une étude microcalorimétrique 
de la rétention de Cs+ sur une Na-Montmorillonite [39]. Lantenois et al. [40] ont déterminé à 
l'aide d'expériences de microcalorimétrie les variations d'enthalpies mises en jeu lors de la 
sorption du plomb (0 kJ.mol-1) et du cadmium (20 kJ.mol-1) sur une silice. Ces auteurs 
indiquent par ailleurs que l'enthalpie libre obtenue pour la réaction de sorption du cadmium 
(- 55 kJ.mol-1) est en accord avec les données de la littérature (- 68 kJ.mol-1). 
Pochard et al. [41] rapportent des enthalpies de sorption de BaCl2 et CaCl2 à la surface d’une 
hématite chargée négativement (pH = 10,4) valant respectivement, - 9,6 kJ.mol-1 et -
 6,5 kJ.mol-1. L’analyse des données avait permis de conclure que les cations Ba2+et Ca2+
forment des complexes de sphère interne par des réactions endothermiques, bien que les 
mesures indiquent des réactions exothermiques : l’explication était une forte contribution 
exothermique de la coadsorption des ions OH- et Cl-. Ces conclusions étaient confortées par le 
caractère endothermique de la sorption du calcium sur TiO2, ou encore du cadmium 
(13 kJ.mol-1), du nickel (30 kJ.mol-1) et du zinc (49 kJ.mol-1) sorbés sur une hématite, valeurs 
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rapportées dans la littérature. Bien que la majorité des données recensées dans la littérature 
rapportent que la sorption est un phénomène endothermique, quelques études attribuent un 
caractère exothermique à ce phénomène comme cela semble être le cas dans la présente étude. 
 Discussions
L'ensemble des résultats recensés dans la littérature met en évidence que bien que la 
majorité des études de sorption réalisées en température rapportent que ce phénomène est 
généralement endothermique, l'influence de la température est fonction de l'espèce sorbée et 
du substrat considéré. Par ailleurs, l'exploitation des données expérimentales issues de la 
microcalorimétrie est complexe, les conditions opératoires doivent être bien définies et les 
corrections telles que la soustraction de l'enthalpie associée à la "mise en équilibre" du solide 
avec la solution à l'enthalpie "brute" doivent être effectuées en prenant en considération les 
conditions expérimentales initiales et finales (variation de pH). La calorimétrie permet 
d'accéder à une enthalpie globale qui comprend plusieurs phénomènes : la sorption, la "mise 
en équilibre" du solide avec la solution qui ne peut pas être soustraite ou additionnée sans 
analyser avec soin les conditions expérimentales. Par ailleurs, les différences observées entre 
les enthalpies calculées à partir de la dépendance en température des constantes d'équilibre et 
mesurée par microcalorimétrie pourraient provenir de l'intervention de mécanismes 
réactionnels plus complexes que ne le laissent supposer les équations décrites dans le 
Tableau III-11. La désolvatation partielle de l'uranyle au cours du processus de sorption et la 
neutralisation des protons libérés par la sorption devront peut-être également être prises en 
compte. De plus, les enthalpies calculées sont des grandeurs standards au contraire des 
enthalpies mesurées qui sont dépendantes des conditions expérimentales. En effet, les ions 
constitutifs de l'électrolyte sont considérés comme indifférents lors de la simulation des 
données expérimentales, le code de calcul ne prend pas en compte la présence de ces ions au 
contraire des chaleurs mesurées par calorimétrie qui permettent d'accéder à une chaleur 
globale incluant un ensemble de phénomènes dont les interactions électrostatiques. Les 
enthalpies calculées sont par ailleurs dépendantes du modèle choisi pour décrire la répartition 
des ions à l'interface solide-solution aqueuse et la charge de surface du matériau. Aussi, la 
comparaison entre les données issues de la modélisation et celles obtenues par mesures 
calorimétriques n'est pas si simple qu'on pourrait l'envisager en première approche. 
Cependant, les mesures calorimétriques comme les données issues de la modélisation 
indiquent que la sorption de l'uranyle sur la monazite en milieu NaClO4 est un phénomène 
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globalement exothermique. Des mesures supplémentaires de chaleurs à différents pH devront 
être réalisées afin de mieux appréhender les phénomènes participant à la chaleur globale 
mesurée et quantifier avec exactitude les variations d'enthalpie mises en jeu. 
III.1.4.2.2. Milieu NaNO3 : 
En milieu NaNO3, UO2
2+ et UO2NO3
+ se sorbent à la surface de la monazite et les 
proportions de chacune des entités formées sont dépendantes du pH et de la température. La 
sorption peut avoir lieu sur des sites protonés ou déprotonés, aussi des tests ont été effectués 
afin de déterminer si la sorption des deux espèces de l'uranyle sur chacun des deux sites de 
surface s'accompagne ou non de la libération de protons. Le meilleur ajustement a été obtenu 
lorsque la sorption de l'espèce UO2
2+ s'accompagne de la déprotonation des sites et que la 
sorption de l'espèce UO2NO3
+ ne s'accompagne pas de la libération de proton. Les réactions 
de sorption considérées et le nom des constantes d'équilibre associées figurent dans le 
Tableau III-14. Les constantes obtenues par modélisation aux différentes températures sont 
indiquées sur le Tableau III-15 et les modélisations des sauts de sorption sont présentées sur la 
Figure III-15. 
Tableau III-14 : Réactions de sorption en milieu NaNO3 et notation des constantes 
d'équilibre associées 
Equilibre Constante d'équilibre 
2LaOH+0,5 +UO2
2+
 (LaO)2UO2
+ + 2H+ KLaO-0,5,U
2POH+0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ + 2H+ KPO-0,5,U
2LaOH+0,5 + UO2NO3
+
 (LaOH)2UO2NO3
2+ KLaOH+0,5,UN
2POH+0,5 + UO2NO3
+
 (POH)2UO2NO3
2+ KPOH+0,5,UN
La Figure III-15 indique qu'à 25°C, les entités (LaOH)2UO2NO3
2+ et 
(POH)2UO2NO3
2+ sont majoritaires pour des pH inférieurs à environ 2,8. La sorption de 
UO2
2+ sur les deux sites de LaPO4 augmente avec le pH et devient significative à partir 
d'environ 1,8 unités. Lorsque la température augmente, les proportions en entités 
(LaOH)2UO2NO3
2+ et (POH)2UO2NO3
2+ diminuent au profit des entités (LaO)2UO2
+ et 
(PO)2UO2
+ et ne se sorbent plus significativement à 95°C.  
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Figure III-15 : Modélisations des sauts de sorption de l'uranyle sur LaPO4
(m/V = 20 g.L
-1
) en milieu NaNO3 1 M entre 25°C et 95°C. 
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Tableau III-15 : Logarithmes des constantes d'équilibre associés aux réactions de 
sorption de l'uranyle sur LaPO4 obtenus par modélisation des sauts de sorption en milieu 
NaNO3 aux différentes températures. 
Température 
°C 
log KLaO-0,5,U log KLaOH+0,5,UN log KPO-0,5,U log KPOH+0,5,UN WSOS/DF 
25 1,8 7,2 0,4 5,7 1 
50 1,9 6,5 0,6 5,1 3 
80 2,1 6,2 0,8 4,9 3 
95 2,2 5,0 0,9 4,0 6 
Les courbes calculées et les données expérimentales montrent un bon accord sur 
l'intervalle de température étudié. L'ajustement est de moins bonne qualité pour des pH très 
acides (< 1 unité) lorsque la température augmente. Cependant, les résultats obtenus rendent 
compte des données spectroscopiques : la sorption de UO2NO3
+ sur la monazite est un 
phénomène exothermique qui devient négligeable à 95°C. La sorption de UO2
2+ a lieu aux pH 
correspondant aux taux de sorption les plus élevés (pH les moins acides) à 25°C et se sorbe 
sur toute la gamme de pH considérée lorsque le pH augmente. Par ailleurs, l'évolution des 
concentrations en entités formées est en accord avec l'évolution des facteurs pré-exponentiels 
associés aux temps de vie obtenus lors des expériences de SLRT. Ces données confirment 
l'identification des sites LaOH et POH déduite en milieu NaClO4. 
Les constantes thermodynamiques ont été déterminées à partir de l'évolution des 
constantes d'équilibre en fonction de la température en utilisant la loi de Van't Hoff, les 
données obtenues sont résumées dans le Tableau III-16. 
Tableau III-16 : Variations d'enthalpie (rH°) et d'entropie (rS°) obtenues par 
application de la loi de Van't Hoff aux données issues de la modélisation des sauts de 
sorption en milieu NaNO3. 
Réaction 	rH  (kJ.mol
-1) 	rS  (J.K.mol
-1) 
2LaOH+0,5 +UO2
2+
 (LaO)2UO2
+ + 2H+ 13 77 
2POH+0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ + 2H+ 15 58 
2LaOH+0,5 + UO2NO3
+
 (LaOH)2UO2NO3
2+ -48 -25 
2POH+0,5 + UO2NO3
+
 (POH)2UO2NO3
2+ -49 -55 
Les constantes d'équilibre correspondant aux réactions de sorption de UO2NO3
+ sur 
chacun des sites diminuent lorsque la température augmente indiquant que ces réactions 
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présentent un caractère exothermique. Au contraire, la sorption de UO2
2+ présente un caractère 
endothermique, en effet, les constantes d'équilibre de la sorption de cette espèce sur chacun 
des deux sites augmentent avec l'augmentation de la température. Cependant, comme en 
milieu NaClO4, on pourrait être tenté de corriger les constantes d'équilibre associées à la 
sorption de l'uranyle UO2
2+ sur chacun des sites de la déprotonation des sites de surface. En 
effet, l'on peut envisager que la sorption de cette espèce a lieu directement sur les sites de 
surface déprotonés. Les données corrigées de deux fois le dépronation de sites de surface sont 
présentées dans le Tableau III-17. La variation d'enthalpie associée aux réactions de sorption 
de l'espèce UO2
2+ sur chacun des sites de surface dans les deux cas de figure (sorption sur les 
sites protonés ou déprotonés) sont présentés dans le Tableau III-18. 
Tableau III-17 : Logarithmes des constantes d'équilibre associés aux réactions de 
sorption de l'espèce UO2
2+
 sur les sites déprotonés de LaPO4. 
Température
°C 
 log KLaO-0,5c,U 
2LaO-0,5 +UO2
2+
 (LaO)2UO2
+
log KPO-0,5c,U 
2PO-0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+
25 5,2 6,6 
50 5,3 7,6 
80 5.4 8,6 
95 5,6 9,1 
Quel que soit la réaction envisagée, la sorption de l'espèce UO2
2+ sur chacun des sites 
présente un caractère endothermique (en accord avec les analyses spectroscopiques). Aussi, 
l'ambiguïté persiste quant à la réaction qui se produit véritablement. 
Il conviendrait de réaliser des mesures calorimétriques dans différentes conditions de 
pH et de température afin de déterminer si la loi de Van't Hoff est applicable ou non à ces 
réactions. Ces expériences feront l'objet de prochains travaux. 
Tableau III-18 : Variations d'enthalpie (rH°) associées à la sorption de l'uranyle sur les 
sites de surface protonés et déprotonés obtenues application de la loi de Van't Hoff. 
Réaction 	rH° (kJ.mol
-1) 
2LaOH+0,5 +UO2
2+
 (LaO)2UO2
+ + 2H+ 13 
2LaO-0,5 +UO2
2+
 (LaO)2UO2
+ 10 
2POH+0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ + 2H+ 15 
2PO-0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ 74 
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 Résumé :
En milieu NaClO4, les simulations des sauts de sorption et les mesures calorimétriques 
indiquent que la sorption de l'espèce UO2
2+ sur LaPO4 est un phénomène exothermique. En 
revanche, en milieu NaNO3, les constantes associées à ces réactions augmentent indiquant un 
phénomène endothermique. 
Par ailleurs, dans le milieu de référence UO2
2+ se sorbe sur les sites LaOH+0,5 et 
POH+0,5, la sorption sur le site POH+0.5 s'accompagnant de la libération de protons 
contrairement à la sorption sur le site LaOH+0,5. En milieu NaNO3, une ambiguïté persiste 
sur l'état de protonation des sites de surface lors de la sorption de UO2
2+. En effet, nous ne 
sommes pas parvenu à déterminer si la sorption de cette espèce a lieu avec ou sans 
déprotonation des sites de surface LaOH+0,5 et POH+0,5.  
 Comparaison des données thermodynamiques obtenues dans les deux 
milieux :
Sorption de l'espèce UO2
2+
 sur le site LaOH :
En milieu NaClO4, la sorption de UO2
2+ présente un caractère exothermique et est 
décrite par l'équilibre suivant : 
2LaOH+0,5 +UO2
2+
 (LaOH)2UO2
3+
En milieu NaNO3, la sorption de cette espèce présente un caractère endothermique et 
l'espèce formée ((LaO)2UO2
+) n'est pas la même que dans l'électrolyte de référence 
((LaOH)2UO2
3+). L'ambiguïté sur l'état de protonation du site XOH ne peut donc pas être 
levée et la réaction peut être décrite selon les deux équilibres suivants : 
2LaOH+0,5 +UO2
2+
 (LaO)2UO2
+ + 2H+
2LaO-0,5 +UO2
2+
 (LaO)2UO2
+
Sorption de l'espèce UO2
2+
 sur le site POH :
En milieu NaClO4, la sorption de UO2
2+ présente un caractère exothermique et est 
décrite par l'équilibre suivant : 
2POH+0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+ + 2H+ 
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En milieu NaNO3, la sorption de cette espèce présente un caractère endothermique et 
l'espèce formée est identique à celle formée dans le milieu de référence ((PO)2UO2
+). L'état 
de surface de la monazite n'étant pas modifié en milieu NaNO3 par rapport au milieu de 
référence (même pHPCN), la différence de comportement thermodynamique (endo- ou 
exothermique) entre les deux milieux pourrait s'expliquer par un mécanisme réactionnel 
différent : 
2PO-0,5 +UO2
2+
 (PO)2UO2
+
Le milieu NaNO3, bien qu'il ne modifie pas l'état de surface de la monazite par rapport 
au milieu de référence, influence donc significativement le comportement de l'uranyle. En 
effet, la même espèce UO2
2+ n'adopte pas le même comportement vis-à-vis de la monazite. 
L'étude du comportement acido-basique de la monazite dans chacun des milieux a permis de 
mettre en évidence l'intervention de contributions électrostatiques non négligeables. Ces 
phénomènes électrostatiques pourraient expliquer les différences de comportement de l'espèce 
UO2
2+ vis-à-vis du matériau. Par ailleurs, les deux milieux se différencient également par la 
modification de la spéciation en solution et par la présence de deux entités de surface 
supplémentaires en milieu NaNO3 par rapport au milieu de référence. La sorption de 
UO2NO3
+ modifie l'environnement chimique des sites sur lesquels se sorbe UO2
2+, cette 
modification pourrait participer à la différence de comportement de l'uranyle aquo vis-à-vis de 
la monazite. Des expériences de mesure de chaleur par microcalorimétrie dans des conditions 
de pH favorisant l'une ou l'autre des espèces en solution ainsi que des expériences à d'autres 
forces ioniques permettant de modifier les proportions de chacune des espèces en solution 
permettraient de conclure quant aux mécanismes intervenant dans les processus de sorption et 
d'expliquer les différences de comportement observées entre les deux milieux. 
CONCLUSION
Les entités formées à la surface d'un matériau à l'issue d'expériences de sorption en 
milieu NaClO4 et NaNO3 ont été identifiées en alliant une étude macroscopique et 
microscopique. En revanche, en milieu Na2SO4, il a été déterminé que deux entités étaient 
formées cependant les données microscopiques n'ont pas permis de les identifier précisément. 
Par ailleurs, les modélisations des sauts de sorption ont permis de déterminer l'évolution des 
constantes d'équilibre associées aux réactions de sorption en rendant compte des données 
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structurales. En milieu NaClO4, pour lequel des mesures de chaleurs de sorption ont été 
réalisées par microcalorimétrie de mélange, les enthalpies obtenues par application de la loi 
de Van't Hoff aux constantes d'équilibre issues de la modélisation ne rendent pas compte des 
données expérimentales. 
En milieu NaClO4, la sorption de l'uranyle aboutit à la formation des complexes de 
surface (LaOH)2UO2
3+ et (PO)2UO2
+. L'étude calorimétrique et la modélisation ont permis 
de mettre en évidence que la sorption de UO2
2+ sur chacun des sites présente un caractère 
exothermique en milieu NaClO4. En revanche, la modélisation des sauts de sorption indique 
que la sorption de l'espèce UO2
2+ en milieu nitrate présente un caractère endothermique. Cette 
modification du comportement de UO2
2+ vis-à-vis de LaPO4 pourrait provenir de 
l'intervention de phénomènes électrostatiques consécutifs à la sorption de UO2NO3
+ qui 
modifie l'environnement chimique des complexes formés lors de la sorption de UO2
2+. Par 
ailleurs, la différence de comportement de cette espèce pourrait également être due à la 
modification des mécanismes mis en jeu. La sorption de l'espèce UO2NO3
+ présente quant à 
elle un caractère exothermique et les complexes de surface formés sont (LaOH)2UO2NO3
2+ 
et (POH)2UO2NO3
2+. En milieu Na2SO4, deux complexes sont formés : UO2(SO4) (aq) ou 
UO2(SO4)2
2- se sorbent sur chacun des sites de surface.  
Les mesures de chaleurs réalisées en milieu NaClO4 montrent que l'analyse des 
données calorimétriques est complexe. Les phénomènes de sorption de l'uranyle sur la 
monazite sont plus exothermiques lorsque la température augmente, la diminution des 
enthalpies pourrait venir d'une variation de la capacité calorifique indiquant que la loi de Van't 
Hoff ne peut être appliquée à ces réactions. Cependant, la valeur de la capacité calorifique 
ainsi obtenue est très élevée et cette valeur devra être vérifiée. La calorimétrie donne accès à 
l'enthalpie globale incluant plusieurs phénomènes. Des études complémentaires devront être 
réalisées afin de mieux appréhender les différents processus mis en jeu lors des expériences 
de sorption. Par ailleurs, la sorption de l'uranyle en milieu NaNO3 et Na2SO4 devra également 
faire l'objet d'une étude calorimétrique complète en fonction de la température et du pH. 
Les chapitres précédents et la première partie de ce chapitre ont permis de décrire la 
démarche adoptée dans ce travail pour étudier les phénomènes de sorption. L'influence du pH, 
du milieu et de la température sur ces phénomènes a été mise en évidence à l'aide d'un 
matériau méthodologique, la monazite. La magnétite est l'un des principaux produits de 
corrosion des composants en acier au carbone du poste d'eau du circuit secondaire des 
REP.  [29] mais également des colis métalliques dans lesquels il est envisagé de stocker les 
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déchets radioactifs [ 42 ,43 ]. Il est donc fondamental de mieux comprendre les phénomènes 
pouvant se produire entre ce matériau et le milieu environnant (ions présents, pH mais aussi 
température). La deuxième partie de ce chapitre est consacrée à l'étude de l'uranyle sur la 
magnétite. 
III.2. APPLICATION A LA MAGNETITE : ETUDE PRELIMINAIRE
La magnétite est un composé complexe, en effet le fer y est présent à deux degrés 
d’oxydation différents et des phénomènes d’oxydo-réduction peuvent intervenir. D'autre part, 
la solubilité de ce matériau rend l'étude de sa mise en suspension plus délicate. De plus, une 
étude spectroscopique par SLRT, similaire à celle menée sur les échantillons de monazite 
sorbés, est exclue dans le cas de la magnétite en raison de sa couleur noire. Aussi, 
l'identification des entités de surface ne peut être réalisée par cette méthode. Ce paragraphe 
n'a pas pour ambition de présenter une étude complète de la sorption de l'uranyle sur la 
magnétite mais de mettre en évidence les difficultés d'une telle étude et les paramètres qu'il 
est important de prendre en compte. Seuls les résultats préliminaires de l'étude (pH de point 
de charge nulle dans un milieu de référence, position et allure des sauts de sorption, mesures 
préliminaires de chaleurs d'hydratation et de sorption par microcalorimétrie,...) sont présentés 
ici. Un bref résumé des données recensées dans la littérature sur les principales propriétés de 
la magnétite pouvant influencer les phénomènes de sorption sera également présenté.  
Il a été décidé d'utiliser une magnétite commerciale afin d'avoir le degré de pureté le 
plus important possible. La magnétite choisie provient de chez Alfa Aesar, cette magnétite a 
déjà fait l'objet d'études de sorption et est donc parfaitement caractérisée d'un point de vue 
physico-chimique et acido-basique. 
III.2.1. CARACTERISATION PHYSICO-CHIMIQUE
Cette partie a pour objectif de résumer très succinctement les principales propriétés 
physico-chimiques de la magnétite. Pour plus de détails, le lecteur pourra se référer à 
l'annexe IV et à la littérature référencée. 
La magnétite utilisée est un composé commercial de chez Alfa Aesar dont le degré de 
pureté annoncé est supérieur à 99,997 %. La surface spécifique de cette même magnétite a 
déjà été déterminée dans la littérature [44,45] par BET par absorption de kripton. Ces auteurs 
rapportant une surface spécifique de 1,68 ± 0,02 m2.g-1. Bien que cette surface spécifique soit 
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faible, le substrat n'a pas été broyé afin d'en augmenter la réactivité. En effet, nous avons 
choisi une magnétite commerciale sur laquelle des caractérisations d'un point de vue massif et 
acido-basique ont déjà été réalisées. Afin de pouvoir s'appuyer sur ces résultats, l'état de 
surface du matériau ne doit pas être modifié. La magnétite est un composé complexe, soumis 
à des phénomènes de dissolution et d'oxydo-réduction 
 [29, 46-50]. 
III.2.2. PROPRIETES ACIDO-BASIQUES DE LA MAGNETITE
Cette partie est consacrée à l'étude des propriétés acido-basiques de la magnétite. Cette 
étape consiste en l'étude du comportement de la magnétite en solution aqueuse exempte de 
l'uranyle. Comme cela a été mis en évidence lors de l'étude de la monazite, l'étape de 
caractérisation acido-basique passe par la détermination du point de charge nulle et des 
constantes d'équilibres des réactions de protonation et de déprotonation des sites de surface 
mais également par la détermination des enthalpies mises en jeu dans les phénomènes 
d'hydratation de la magnétite. Dans ce travail, seules les expériences de titrage en masse et de 
microcalorimétrie ont été effectuées. 
III.2.3. POINT DE CHARGE NULLE
La position du pH de point de charge nulle est dépendante de l'électrolyte support. 
Aussi, bien que certains auteurs rapportent cette grandeur, des expériences de titrages en 
masse ont été effectuées afin de déterminer la valeur du pH de point de charge nulle du 
composé dans les deux milieux choisis pour réaliser cette étude. 
 Choix de la force ionique
L'étude préliminaire de la sorption de l'uranyle sur la magnétite a été réalisée dans le 
milieu de référence, NaClO4. L'étude a été réalisée pour une force ionique de 0,1 M. Cette 
force ionique est suffisante pour limiter les variations des coefficients d'activité lors de l'étude 
des propriétés acido-basiques de la magnétite ainsi que durant l'étude de la sorption de 
l'uranyle (saut de sorption et expériences de calorimétrie). En effet, le pH de point de charge 
nulle de la magnétite se situe dans une gamme de pH proche de la neutralité d'après les 
données rapportées dans la littérature [6,28,44,45, 51 - 53 ], par ailleurs les sauts de sorption de 
l'uranyle sur les oxydes se situent généralement à des pH proches du point de charge 
nulle [2,5,6,7], aussi une force ionique de 0,1 M est suffisante. 
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 Titrages en masse
Le protocole mis en œuvre est le même que celui adopté lors de la détermination du 
pH de point de charge nulle de la monazite à la différence que l'ensemble des expériences 
ont été réalisées sous une atmosphère d'argon afin d'éviter l'oxydation de la magnétite et la 
fixation d'espèces carbonatées. Les titrages en masse ont été réalisés à 25°C et 80°C en 
milieu NaClO4 à 0,1 M. L'incertitude expérimentale sur la mesure du pH de point de 
charge nulle a été estimée à 0,2 unité pH à 25°C et à 0,3 unité pH à 80°C. La Figure III-16 
présente l'évolution du pH lorsque 10 mL d'une solution de NaClO4 à 0,1 M sont mis au 
contact d'une masse croissante de magnétite à 25°C.
Figure III-16 : Titrage en masse de la magnétite obtenu à 25°C. Evolution du pH en 
milieu NaClO4 à 0,1 M lorsque la masse augmente. (m/V représente le rapport entre la 
masse de magnétite et le volume de solution). 
Le pH de point de charge nulle de la magnétite en milieu NaClO4 à 0,1 M se situe à 
6,5 ± 0,2 unités à 25°C et est atteint lorsque le rapport masse sur volume de solution s'élève à 
environ 400 g.L-1. Lorsque la température augmente le pH de point de charge nulle diminue 
conformément aux données recensées dans la littérature [28,29,45,53] et s'élève à 6,2 ± 0,3 unités 
à 80°C. C. Mansour [29] rapporte un pHPCN de 6,4 et 5,8 unités à 25°C et 80°C respectivement 
en milieu KCl à 10-2 M et Barale et al. [45] rapportent quant à eux un pHPCN de 6,2 et 5,5 unités 
aux mêmes températures et dans le même milieu. 
Par ailleurs, certains auteurs [28,29,45] ont montré que l'évolution du pH de neutralité de 
l'eau (1/2 pKe) en fonction de la température est comparable à la variation du pH de point de 
charge nulle de la magnétite.  
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III.2.4. DETERMINATION EXPERIMENTALE DE L'ENTHALPIE D'HYDRATATION
La démarche suivie pour étudier la sorption de l'uranyle sur la magnétite étant la même 
que celle adoptée lors de l'étude de son interaction avec la monazite, des mesures 
expérimentales des chaleurs associées au phénomène d'hydratation de la surface de la 
magnétite ont été mises en œuvre. Les mesures préliminaires ont été effectuées en suivant un 
protocole identique à celui adopté lors de l'étude de l'hydratation de la monazite. Les premiers 
résultats montrent que l'hydratation de la magnétite est un phénomène exothermique. Les 
thermogrammes obtenus à 30°C et 80°C lors de l'hydratation de la magnétite par une solution 
de NaClO4 à force ionique 0,1 M pour un pH final d'environ 4,0 unités sont présentés sur la 
Figure III-17. 
30°C 
80°C 
Figure III-17 : Thermogrammes obtenus lors de la mise en contact de la poudre de 
magnétite et de la solution d'électrolyte NaClO4 à 0,1 M à 30°C et à 80°C. Pour un pH 
final d'environ 4,0. 
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Une variation d'enthalpie globale négative s'élevant à - 0,2 J.g-1 et - 2,5 J.g-1 a été 
obtenue à 30°C et 80°C respectivement. Au pH auquel ont été réalisées les expériences de 
calorimétrie, l'enthalpie diminue lorsque la température augmente. Ce phénomène a été 
observé lors des mesures calorimétriques des variations d'enthalpies associées à l'hydratation 
de la monazite et a été attribué à la contribution de deux réactions de protonation des sites de 
surface présentant un avancement et des variations d'enthalpies différentes l'une de l'autre. 
Dans le cas de la magnétite, il est considéré en première approche qu'un seul type de site de 
surface. Dans le cadre de cette hypothèse, l'évolution de la variation d'enthalpie pourrait être 
attribuée à une capacité calorifique non nulle comme dans le cas de la réaction de sorption de 
l'uranyle sur la monazite. Certains auteurs ont déterminées les variations d'enthalpies, 
d'entropies ainsi que les variations de capacités calorifiques par ajustement des variations du 
pH de point de charge nulle de la magnétite avec la température : Wesolowski et al. [28]
rapportent - 32,4 kJ.mol-1; 25,5 J.mol-1.K-1 et 128 J.mol-1.K-1 pour 	H°298, 	S°298 et 	Cp 
respectivement, C. Mansour a obtenu des résultats comparables : - 24 kJ.mol-1; 44 J.mol-1.K-1
et 148 J.mol-1.K-1 respectivement. Si l'on considère une densité de sites de 1,8 site.nm-2
(valeur rapportée dans la littérature [44] pour la même magnétite commerciale en milieu KCl à 
10-2 M), on obtient 	rH298  - 40 kJ.mol
-1 et 	rH353  - 398 kJ.mol
-1 ce qui correspondrait à 
une variation de capacité calorifique 	Cp  -7 kJ.mol-1.K-1. Ces valeurs correspondent à un 
phénomène global, aussi pour obtenir la variation d'enthalpie associée à la réaction de 
déprotonation de la surface il sera nécessaire de réaliser de nouvelles expériences de 
microcalorimétrie afin d'avoir accès à l'enthalpie de "mise en équilibre" lorsqu'aucun 
phénomène acido-basique notable n'intervient. Cependant, l'enthalpie obtenue à 25°C est du 
même ordre de grandeur que celle obtenue dans la littérature [28,29]. En revanche, la variation 
de capacité calorifique est significativement plus élevée que celle obtenue par ces auteurs. A 
ce stade de l'étude, il est difficile de conclure sur l'origine de la diminution importante de 
l'enthalpie d'hydratation avec la température. Une valeur de 	Cp très élevée a également été 
obtenue à l'issue de l'étude de la sorption de l'uranyle sur la monazite, laissant présumer 
qu'une autre contribution participe à la chaleur dégagée sans pouvoir l'identifier. D'autres 
mesures devront être réalisées à d'autres pH et pour d'autres températures afin de déterminer 
l'origine de ce comportement d'une part et les différentes contributions d'autre part. 
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III.2.5. RESUME
Le pH de point de charge nulle de la magnétite s'élève à 6,5 et 6,2  unités à 25°C et 
80°C respectivement. La diminution de ce paramètre a déjà été observé dans la littérature, il a 
également été mis en évidence que l'évolution du pH de point de charge nulle en fonction de 
la température était comparable à celle suivit par le 1/2 pKe de l'eau. Les expériences de 
calorimétrie ont permis de mettre en évidence que l'hydratation de la magnétite est un 
processus exothermique conformément aux données de la littérature. Les chaleurs mesurées 
correspondent à un phénomène global de "mise en équilibre" du solide avec la solution dans 
lequel il faudra discriminer les réactions acido-basiques et celles correspondant aux 
phénomènes d'oxydo-réductions et de dissolution du solide qui devront faire l'objet d'une 
étude complète. Par ailleurs, des expériences de titrages potentiométriques devront être 
réalisées et les courbes obtenues simulées, afin de compléter cette étude des propriétés acido-
basiques de la magnétite et déterminer les constantes d'équilibre associées aux réactions de 
déprotonation des sites de surface de ce composé. 
III.2.6. ETUDE DE LA SORPTION DE L'URANYLE SUR LA MAGNETITE
Dans cette partie sont présentés les diagrammes de spéciation de l'uranyle ainsi que les 
sauts de sorption de l'uranyle sur la magnétite en milieu NaClO4 à force ionique 0,1 M aux 
deux températures étudiées (25°C et 80°C). Par ailleurs, la chaleur associée au phénomène de 
sorption de l'uranyle a été mesurée par microcalorimétrie de mélange à 30°C. 
III.2.6.1.Spéciation en solution 
La spéciation en solution de l'uranyle a été étudiée afin de déterminer les espèces 
potentiellement sorbées à la surface de la magnétite lors des expériences de sorption. Les 
expériences étant réalisées à une force ionique de 0,1 M, les données thermodynamiques 
issues de la littérature [8,11,14-16] ont été corrigées en utilisant la théorie de Debye-Hückel 
valables pour des forces ioniques inférieures à 2,5 M et la loi de Van't Hoff. Les diagrammes 
de spéciation obtenus sont présentés sur la Figure III-18. 
A 25°C, l'uranyle aquo UO2
2+ est l'espèce majoritaire pour des pH inférieurs à environ 
3,0 unités. Au delà de ce pH, des espèces hydroxylées apparaissent. Lorsque la température 
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augmente, ces espèces apparaissent à des pH plus bas : dès pH  2,0 UO2OH
+ apparaît, 
(UO2)2(OH)2
2+, (UO2)3(OH)5
+, (UO2)3(OH)7
- et UO2(OH)3
- apparaissent ensuite. 
25°C 
80°C 
Figure III-18 : Diagrammes de spéciation de l'uranyle en milieu NaClO4 à force ionique 
0,1 M pour [UO2
2+
]initiale = 10
-4
 M, à 25°C et 80°C. (précipitation exclue) 
III.2.6.2.Acquisition des sauts de sorption 
Dans cette partie sont présentés les sauts de sorption de l'uranyle sur la magnétite en 
milieu NaClO4 à 25°C et 80°C. Les expériences ont été réalisées en suivant le même 
protocole que celui adopté lors de l'acquisition des sauts de sorption sur la monazite à la 
différence qu'elles ont été réalisées sous atmosphère d'argon 
 Conditions expérimentales et protocole
L'étape dite d'"hydratation" a consisté à mettre en contact 200 mg de magnétite avec 
10 mL de solution d'électrolyte à 0,1 M dont le pH a été ajusté à l'aide de soude ou d'acide 
perchlorique. La suspension a été mise sous agitation à 45 tours par minutes pendant 
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24 heures, cette durée suffit à l'atteinte de l'équilibre. Puis, durant l'étape dite de "sorption", 
100 µL d'une solution mère d'uranyle à 10-2 M préparée à partir de nitrate d'uranyle 
hexahydraté UO2NO3.6H2O (Merck
®) dont la force ionique a été fixée à 0,1 M à l'aide de 
perchlorate de sodium monohydraté NaClO4.H2O (Prolabo
®) et dont le pH a été ajusté à 
2 unités, sont ajoutés à la suspension. L'ensemble est soumis à une agitation à 45 tours par 
minutes pendant 4 heures. Cette durée est suffisante pour que l'équilibre de sorption soit 
atteint [43,48] et permet de limiter la dissolution de la magnétite. Le pH a été mesuré à la 
température à laquelle l'expérience a été réalisée à l'aide d'une électrode combinée à 
électrolyte solide et double jonction téflon (Fisher Bioblock®) calibrée en température. La 
concentration restante dans le surnageant a été déterminée par scintillation liquide  à l'aide 
d'un système de comptage PACKARD 2700 Tri-Carb® après une étape d'extraction de 
l'uranyle en suivant le même protocole que lors de l'acquisition des sauts de sorption de 
l'uranyle sur la monazite. 
L'ensemble des expériences a été réalisé sous un flux d'argon et les solutions utilisées 
ont été préparées avec de l'eau déionisée préalablement soumise à un barbotage sous argon. 
Les incertitudes absolues liées à la détermination des taux de sorption sont évaluées à 
5 % environ, avec une plus grande imprécision en début et en fin de saut. Les incertitudes 
associées aux mesures de pH sont estimées à 0,2 unité à 25°C et à 0,3 unité de 80°C et celles 
liées à la mesure de la température sont estimées à environ 1°C. 
 Sorption en milieu NaClO4
La Figure III-19 présente les sauts de sorption de l'uranyle sur la magnétite en milieu 
NaClO4 à 0,1 M. Le saut de sorption s'étend de pH  3,0 à pH  6,5 aux deux températures 
étudiées. Bien que la position du saut de sorption ne soit pas significativement modifiée 
lorsque la température augmente, on observe un léger redressement du saut de sorption à plus 
haute température. Cette modification de la pente du saut de sorption pourrait indiquer que la 
sorption de l'uranyle est endothermique, en effet à un pH donné, la sorption est favorisée 
lorsque la température est plus élevée.  
Par ailleurs, le saut de sorption se situe dans une gamme de pH où la spéciation de 
l'uranyle est complexe. En effet, lorsque le pH est compris entre environ 3,0 et 6,5 unités, des 
espèces hydroxylées de l'uranyle sont présentes en solution. Faisant l'hypothèse de la 
préexistence en solution des espèces sorbées, les espèces potentiellement sorbées à la surface 
de la magnétite seraient des hydroxydes d'uranyle. 
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Figure III-19 : Sauts de sorption de l'uranyle sur Fe3O4 en milieu NaClO4 à force ionique 
0,1 M, pour une concentration initiale en uranyle de 10
-4
 M et un rapport m/V de 20 g.L
-1
, 
à 25°C et 80°C. 
Plusieurs auteurs ont étudié les phénomènes de sorption de différents ions pouvant 
intervenir à la surface de la magnétite. Ainsi, Catalette et al. [42] ont étudié la sorption du 
césium, du barium et de l’europium sur la magnétite et ont montré que Ba2+ et Eu3+ se sorbent 
significativement sur la magnétite sous les conditions de pH attendues dans les sites de 
stockage en géologie profonde alors que Cs+ ne se sorbe pas sur la magnétite pure mais peut 
être sorbé si la magnétite contient des impuretés comme la silice. Mansour et al. [44] ont étudié 
la sorption des sulfates sur la magnétite. Ces auteurs ont observés que la sorption des ions 
sulfate se fait principalement sous la forme de complexes de sphère externe, avec une part de 
sorption bidentate sous la forme d'un complexe neutre de sphère interne pour des pH 
inférieurs à 5 unités. Une étude portant sur l’interaction de la magnétite avec l’uranyle en 
milieu NaClO4, en conditions anoxiques a été réalisée par Missana et al 
[6], ces auteurs ont 
montré que l'uranyle se sorbe en sphère interne sur la magnétite. De plus, les données de 
sorption ont été modélisées par ces auteurs, en utilisant le modèle de la double couche diffuse 
et en ne considérant qu'un seul type de site. La modélisation a abouti à un bon ajustement 
dans le cas où deux complexes monodentates étaient considérés mais également dans le cas 
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où un seul complexe bidentate était considéré. El aamrani et al. [46] ont également étudié 
l’interaction entre uranyle et magnétite par XPS et EXAFS. Les données des spectres EXAFS 
obtenues par ces auteurs par mise au contact de magnétite et d'une solution contenant de 
l'uranium (VI) peuvent être corrélées à la présence d'uranium (VI) et d'uranium (IV) à la 
surface de l'oxyde de fer. La présence de l'uranium sous ces deux degrés d'oxydation est 
imputée à la capacité de la magnétite à réduire l'uranium (VI) en uranium (IV). 
 Chaleur associée au phénomène de sorption
Des expériences de calorimétrie ont été réalisées à 30°C en suivant la même procédure 
que lors des mesures de chaleurs de sorption de l'uranyle sur la monazite. 200 mg de 
magnétite ont été introduits dans le compartiment inférieur de la cellule de mesure, 4 mL 
d'une solution d'uranyle à 2,5.10-4 M dont la force ionique a été ajustée à 0,1 M à l'aide de 
NaClO4 ont été introduit de le compartiment supérieur de cette même cellule. Les 
compartiments inférieur et supérieur de la cellule de référence ont quant à eux été remplis 
avec 200 mg et 4 mL d'eau respectivement. La chaleur ainsi mesurée correspond donc aux 
enthalpies associées à la "mise en équilibre" du solide avec la solution et de sorption. Le 
thermogramme obtenu est présenté sur la Figure III-20. Le pH a été mesuré à la fin de 
l'expérience et s'élève à environ 4,0 unités. Le signal thermique est faible, 4,5 mJ, soit 
22 mJ.g-1 : inférieur à deux fois le signal associé au bruit du dispositif qui s'élève à 2,5 mJ 
(déterminé au chapitre II) et l'incertitude estimée s'élève à 40 %. Si l'on soustrait à la chaleur 
"brute" (sorption + "mise en équilibre" du solide avec la solution), la chaleur obtenue au cours 
des expériences de mesure de la chaleur d'hydratation (-0,2 J.g-1), on obtient une enthalpie 
d'environ 0,22 J.g-1 Compte tenu du pH auquel les expériences ont été réalisées, le taux de 
sorption est faible ( 20 %) et la contribution de la chaleur de sorption est faible, aussi de 
nouvelles expériences devront être réalisées dans d'autres conditions de pH afin de minimiser 
l'incertitude sur la chaleur obtenue et de conclure sur la variation d'enthalpie associée à la 
réaction de sorption de l'uranyle sur la magnétite.
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Figure III-20 : Thermogramme obtenu lors de la mise en contact de 200 mg de magnétite 
et de 4 mL de solution  à 2,5.10
-4
 M en uranyle et à 0,1 M en NaClO4 pour un pH final de 
4 unités à 30°C, 
III.2.7. RESUME
L'uranyle se sorbe sur la magnétite sous forme d'hydroxydes entre pH  3,0 et 
pH  6,5. La variation d'enthalpie associée au phénomène de sorption de l'uranyle sur la 
magnétite n'a pas pu être quantifiée avec précision, cependant les résultats obtenus lors des 
expériences de microcalorimétrie et de l'évolution des sauts de sorption en fonction de la 
température indiquent qu'il s'agit d'un phénomène endothermique en accord avec ce qui est 
généralement rapporté dans la littérature pour la sorption de différents cations sur plusieurs 
substrats [33-36,20]. 
CONCLUSION
L'étude de la magnétite est délicate en raison des phénomènes d'oxydo-réduction et de 
dissolution [29,46-50] qui peuvent intervenir lors de sa mise en suspension en solution aqueuse. 
Cette étude préliminaire a permis de mettre en évidence qu'en milieu NaClO4 à 0,1 M, la 
magnétite étudiée présente un pH de point de charge nulle proche de la neutralité (6,5 unités à 
25°C) qui diminue lorsque la température augmente (6,2 unités à 80°C) en accord avec les 
données observées dans la littérature [28,29,45,53]. Par ailleurs, les expériences préliminaires de 
mesures de chaleurs par microcalorimétrie de mélange ont permis de mettre en évidence que 
l'hydratation de la magnétite est un phénomène exothermique alors que la sorption de 
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l'uranyle est endothermique. L'uranyle se sorbe au delà de pH  3,0 sous la forme 
d'hydroxydes. 
La dissolution de la magnétite ainsi que la spéciation du fer dans l'électrolyte NaClO4
devront faire l'objet d'une étude complète en fonction de la température. Par ailleurs, des 
expériences de titrages potentiométriques devront être effectuées et les données obtenues 
modélisées afin d'accéder aux constantes de déprotonation des sites de surface dans ce milieu. 
De nouvelles expériences de calorimétrie seront nécessaires pour déterminer avec rigueur les 
enthalpies d'hydratation de la magnétite et de sorption de l'uranyle sur ce substrat. La 
modélisation des sauts de sorption en imposant les constantes de déprotonation et en 
contraignant au maximum le système avec les données expérimentales permettra d'accéder 
aux constantes d'équilibre associées aux réactions de sorption. 
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CONCLUSION GENERALE
Ce travail avait pour objectif d'étudier l'influence de la température sur la sorption de 
l'uranyle sur deux substrats. Généralement, ce type d'étude consiste en la caractérisation du 
solide d'un point de vue massif suivie de l'étude des propriétés acido-basiques et de 
l'identification des entités formées à la surface du matériau. Cette dernière étape nécessitant 
l'acquisition des sauts de sorption, la détermination de la spéciation des espèces présentes en 
solution et une étude spectroscopique. La modélisation des courbes de titrages 
potentiométriques et des sauts de sorption est réalisée afin de déterminer les constantes 
d'équilibre associées aux réactions acido-basiques et de sorption de l'uranyle à différentes 
températures. La dépendance en température des constantes d'équilibre permet alors d'accéder 
aux variations d'enthalpies en utilisant la loi de Van't Hoff. L'utilisation de la calorimétrie 
pour déterminer les variations d'enthalpies associées aux réactions de surface (hydratation et 
sorption) a également fait l'objet de quelques études. Bien que certains auteurs aient comparés 
les grandeurs thermodynamiques obtenues par ces deux méthodes, peu de travaux ont été 
réalisés en utilisant conjointement les deux méthodes. Dans cette étude, l'objectif était 
d'utiliser les résultats obtenus par calorimétrie pour contraindre le système lors de la 
modélisation des courbes de titrages et des sauts de sorption. 
La magnétite est l'un des principaux produits de corrosion des composants en acier au 
carbone du poste d'eau du circuit secondaire des REP mais également des colis métalliques 
dans lesquels il est envisagé de stocker les déchets radioactifs et constitue de ce fait un 
composé d'intérêt industriel dont le comportement en suspension doit être étudié. L'étude de 
ce matériau étant délicate de par sa solubilité et les phénomènes d'oxydo-réductions auxquels 
il est soumis, un composé modèle, la monazite LaPO4, a été utilisé afin de déterminer la 
démarche à suivre et les différents paramètres qu'il est nécessaire de prendre en compte dans 
ce type d'étude.  
La monazite a été caractérisée d'un point de vue physico-chimique et acido-basique. 
L'effet de la température et de l'électrolyte sur le comportement acido-basique du substrat ont 
été étudiés. Le pH de point de charge nulle a été déterminé dans trois électrolytes plus ou 
moins complexants entre 25°C et 95°C, sa position reste inchangée dans l'intervalle de 
température considéré. Par ailleurs, l'invariance du pH de point de charge nulle entre les 
milieux NaClO4 et NaNO3 a permis de mettre en évidence l'indifférence de l'ion nitrate vis-à-
vis de la monazite. Au contraire, l'augmentation du pH de point de charge nulle de plus d'une 
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unité en milieu Na2SO4 par rapport au milieu NaClO4 a permis de conclure à la sorption des 
ions sulfate. Après une mise au point longue et délicate des expériences de microcalorimétrie 
de mélange, les chaleurs associées au phénomène d'hydratation de la monazite en milieu 
NaClO4 (ou "mise en équilibre" du solide avec la solution) ont été mesurées à différentes 
températures et pour plusieurs valeurs de pH. Le traitement des données a permis d'accéder à 
la variation d'enthalpie de "mise en solution du solide" et à l'enthalpie de déprotonation des 
sites de surface de la monazite, mettant en évidence que ces deux phénomènes sont 
exothermiques. Les courbes de titrages potentiométriques obtenues en milieu NaClO4 ont 
ensuite été modélisées à l'aide du code de calcul FITEQL en prenant en compte la position du 
point de charge nulle et les mesures calorimétriques. Il a ainsi été mis en évidence que la loi 
de Van't Hoff est applicable à la réaction de déprotonation de la monazite dans la gamme de 
température considérée. Après traitement des données issues de la modélisation par 
l'application de la loi de Van't Hoff, il a été déterminé que la réaction de déprotonation du site 
lanthane est athermique alors que la déprotonation du site phosphate est défavorisée par une 
élévation de température indiquant qu'il s'agit d'un phénomène exothermique. 
Une fois la monazite caractérisée d'un point de vue acido-basique, l'étude de la 
sorption de l'uranyle a pu être réalisée. En présumant que les espèces sorbées préexistent en 
solution, la spéciation en solution a permis de déterminer les espèces potentiellement sorbées 
en fonction de la température et du milieu. Par ailleurs, l'étude spectroscopique menée par 
spectrofluorimétrie laser à résolution temporelle en milieu NaClO4 a mis en évidence la 
présence de deux sites actifs vis-à-vis de l'uranyle. Par analogie à des résultats issus d'analyses 
d'échantillons de La2O3 sorbés, les temps de vie ont été attribués aux entités formées sur les 
sites lanthane (temps de vie court) et phosphate (temps de vie long). Par ailleurs, ces 
expériences ont permis d'identifier les complexes formés en milieu NaNO3. En milieu 
Na2SO4, il a été déterminé que deux entités étaient présentes à la surface du matériau sans 
pouvoir les identifier précisément. En milieu NaClO4, l'uranyle se sorbe sous la forme UO2
2+
sur chacun des deux sites de surface entre 25°C et 95°C. L'influence de la température sur 
l'allure et la position du saut de sorption dans ce milieu de référence se situe dans les limites 
des incertitudes expérimentales semblant indiquer un phénomène globalement athermique. 
Les nitrates modifient significativement le comportement de l'uranyle vis-à-vis de la 
monazite. En effet, en milieu NaNO3, l'uranyle se sorbe sous la forme UO2
2+ et UO2NO3
+ sur 
chacun des deux sites de surface. A 25°C, dans la première partie du saut (aux pH les plus 
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acides) l'espèce préférentiellement sorbée est le complexe UO2NO3
+, la sorption de l'espèce 
UO2
2+ se produit dans la deuxième partie du saut de sorption. Lorsque la température 
augmente, la sorption du complexe 1:1 uranyle:nitrate est défavorisée jusqu'à devenir 
négligeable à 95°C indiquant un caractère exothermique de la sorption de ce complexe sur la 
monazite. Enfin, en milieu Na2SO4, la position du saut est notablement modifiée par rapport 
au milieu de référence. Les sauts de sorption étant décalés vers les pH les plus hauts, cette 
modification de la position du saut de sorption est à rapprocher de l'évolution du pH de point 
de charge nulle entre le milieu de référence et le milieu Na2SO4. Deux espèces ont été 
identifiées comme potentiellement sorbées, les complexes UO2(SO4) (aq) et UO2(SO4)2
2-. 
Cependant, des analyses complémentaires devront être réalisées pour d'autres concentrations 
en sulfate, ainsi la proportion de chacune des deux espèces en solution sera modifiée et 
l'évolution des temps de vie (et des facteurs pré-exponentiels associés) permettra de 
déterminer les entités formées. Après identification des complexes de surface formés, les 
chaleurs associées au phénomène de sorption en milieu NaClO4 ont été mesurées à pH = 2,5 
par microcalorimétrie de mélange. Les variations d'enthalpies ainsi obtenues montrent que la 
sorption de l'uranyle sur la monazite dans ce milieu présente un caractère exothermique et que 
la variation de capacité calorifique est très élevée (-19 kJ.mol-1) au regard des données issues 
de la littérature pour la désorption du proton sur différentes surfaces minérales. Cette valeur 
de capacité calorifique excessivement élevée a mis en évidence la complexité de discriminer 
les différentes processus menant à la chaleur globale mesurée. Les sauts de sorption ont 
ensuite été modélisés en prenant en compte les résultats de l'étude spectroscopique et les 
résultats des expériences calorimétriques. Un ajustement satisfaisant des courbes calculées et 
expérimentales a été obtenu en respectant les contraintes structurales et la contrainte d'un 
phénomène de sorption présentant un caractère globalement exothermique. 
Les résultats de l'étude préliminaire de la sorption de l'uranyle sur la magnétite en 
milieu NaClO4 ont été présentés. Le pH de point de charge nulle de la magnétite augmente 
avec la température et est proche de la neutralité. Des mesures de chaleurs par 
microcaloriométrie de mélange ont montré que la "mise en équilibre" de la magnétite avec la 
solution d'électrolyte est exothermique. L'étude de la sorption de l'uranyle sur la magnétite, 
rendue délicate par les propriétés intrinsèques du matériau (dissolution, oxydo-réduction) et 
ses propriétés acido-basiques (évolution du pHPCN avec la température), est d'autant plus 
complexe que le nombre d'espèces en solution dans la gamme de pH où se situe le saut de 
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sorption est moins limité (présence des espèces hydroxylées). Ainsi, l'identification des entités 
formées nécessite des analyses complémentaires. Par ailleurs, l'évolution des sauts de sorption 
en fonction de la température indique que ce phénomène présente un caractère 
endothermique. Enfin, les premières mesures calorimétriques des chaleurs associées au 
phénomène de sorption semblent indiquer que la "mise en équilibre" de la magnétite avec une 
solution d'uranyle est un phénomène endothermique. Ces résultats bruts devront être traités 
afin de discriminer les différents processus intervenant au cours de l'expérience : sorption, 
déprotonation de la surface, "mise en solution du solide", désolvatation ou encore 
neutralisation des protons libérés. 
L'influence de la température sur la sorption de l'uranyle a été étudiée de manière plus 
ou moins approfondie sur deux substrats. Le premier substrat, la monazite, présente un pH de 
point de charge nulle faible et un saut de sorption dans une gamme de pH où la spéciation de 
l'uranyle est simple rendant l'identification des entités de surface plus aisée que dans le cas de 
la magnétite. En effet, le pH de point de charge nulle et le saut de sorption de l'uranyle sur ce 
second substrat sont proches de la neutralité, ce qui complique la spéciation en solution de 
l'uranyle. Cependant, un pH de point de charge nulle acide rend plus ardue la détermination 
des constantes acido-basiques du matériau. Une étude intermédiaire pourrait être réalisée sur 
un oxyde dont le pH de point de charge nulle serait suffisamment élevé pour faciliter l'étude 
des propriétés acido-basiques et suffisamment faible pour limiter le nombre d'espèces en 
solution. 
Par ailleurs, la calorimétrie de mélange qui permet une mesure directe des chaleurs 
mises en jeu lors des processus d'hydratation des matériaux et de la sorption de l'uranyle à leur 
surface constitue a priori une méthode de choix dans la détermination des grandeurs 
thermodynamiques. Les mesures directes des chaleurs réalisées conjointement à une étude 
thermodynamique plus classique menée par calcul des grandeurs thermodynamiques par 
application de la loi de Van't Hoff, ont mis en évidence la complexité du traitement des 
données calorimétriques. En effet, plusieurs processus interviennent lors de la mise en contact 
du solide et de la solution d'uranyle et il est difficile de quantifier la part de chacun d'entre eux 
dans la chaleur globale mesurée. Des expériences de microcalorimétrie de mélange réalisées 
pour différentes conditions de pH et pour différents taux de recouvrement pourraient 
permettre de se placer dans des conditions telles que l'un des sites deviendrait inactif vis-à-vis 
de la sorption. Ainsi, la participation des différentes réactions de sorption dans la chaleur 
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globale mesurée pourrait être mieux quantifiée. Les expériences de microcalorimétrie de 
titrage, dans lesquelles une seringue permet l'ajout d'une solution d'uranyle dans une 
suspension où la poudre est en équilibre avec son milieu et est soumise à une agitation 
constante, pourraient également être mises en œuvre pour accéder à l'enthalpie de sorption en 
s'affranchissant de l'enthalpie de la "mise en équilibre" du solide avec la solution. 
D'autres expériences pourraient être mises en œuvre pour déterminer cette variation 
d'enthalpie associée à la désolvatation de l'espèce UO2
2+ au cours du processus de sorption sur 
la monazite. Pour cela, nous pourrions envisager une série d'expériences mettant en évidence 
l'évolution de la chaleur de complexation de cet ion par différents ligands. En effet, la 
complexation d'un ion hydraté tel que l'uranyle par un ligand comprend la rupture des liaisons 
entre cet ion et tout ou partie des molécules d'eau qui l'entourent et la formation de nouvelles 
liaisons entre l'ion et le ligand. Ainsi, la mesure des chaleurs associées à la complexation de 
plusieurs ions hydratés par divers ligands pourrait permettre d'accéder à la variation 
d'enthalpie associée au processus de désolvatation de l'espèce UO2
2+ lors de sa complexation à 
la surface d'une surface minérale. Une autre méthode, consisterait à déterminer la variation 
d'enthalpie associée à la perte de molécule d'eau en faisant appel à la chimie théorique ou 
encore en se plaçant dans un milieu où le nombre de molécule d'eau autour de l'uranyle peut 
être contrôlé (liquide ionique). Cependant, dans ce type de milieu, il serait difficile de 
reproduire l'état de protonation de la surface du matériau. Des calculs de chimie quantique 
pourraient également être effectués afin d'accéder aux énergies d'interaction et aux distances 
d'approche de l'uranyle vis-à-vis de la surface.  
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ANNEXE I : CALORIMETRE DE MELANGE C80
1-Le fluxmètre « Mesure » 
2-Le fluxmètre « Référence ». 
3-Le bloc calorimétrique constituant le thermostat.
4-Une sonde Platine Pt100 pour la mesure de la température de l'échantillon ; une autre sonde de Platine Pt200, 
placée dans le bloc, sert à la régulation. 
5-Un élément chauffant périphérique. 
6-Une gaine entourant le bloc thermostaté. Dans la gaine, de l’air de refroidissement, pulsé par un ventilateur, 
peut circuler. 
7-Un calorifuge, limité par la paroi extérieure entourant la gaine de circulation d’air ; en bas de la paroi se 
trouvent des ouïes par lesquelles s’échappe l’air de ventilation. 
8-Une chambre interne occupe la partie supérieure du bloc. 
9-Un couvercle. 
10-Quatre vis pour fixer le couvercle. 
11-Deux canons fixés sur le bloc. 
12-Vis de fixation des canons sur le bloc. Ces canons constituent une prolongation thermostatée de la zone utile 
occupée par les cellules. Ils servent de garde thermique et définissent une zone de préchauffage lors de 
l’introduction des cellules. 
13-Un espace cylindrique au-dessus du couvercle utilisé par le bouchon calorifuge. 
14-Un bouchon calorifuge représenté sur la figure en position relevée. 
15-Deux puits. 
16-Un flasque supérieur. 
17-Quatre vis moletées maintiennent le flasque supérieur sur l’enceinte extérieure. 
18-Deux arrêtoirs mobiles peuvent obturer partiellement les puits : ils servent à immobiliser les tiges ou tubes de 
liaison aux cellules. 
19-Deux fourreaux métalliques relient directement le flasque supérieur aux canons (11). 
Pour certaines utilisations (cellules à retournement), ils sont remplacés par deux 
bouchons allongés, non représentés. 
20-Un socle inférieur carrossé, fixé par 6 vis. 
21-Dispositif servant à la fixation du calorimètre sur le dispositif de retournement. 
22-Interrupteur 
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ANNEXES II : CELLULE DE MELANGE A RETOURNEMENT
Figure A-1 : A : Première cellule de mélange à retournement fermée. B : Composition de la première 
cellule de mélange à retournement 
[1]
  
A B 
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ANNEXE III : THERMODYNAMIQUE EN SOLUTION
Les constantes thermodynamiques utilisées dans les logiciels de tracé de diagrammes 
de spéciation sont données à force ionique nulle. Or en pratique, la force ionique n'est pas 
nulle et ne peut être négligée dans les conditions expérimentales fixée dans cette étude (force 
ionique s'élevant à 1 M). Il est donc nécessaire d'effectuer une correction de la force ionique 
prenant en compte l'écart à l'idéalité des solutions électrolytiques réelles, pour que les 
constantes thermodynamiques permettant le tracé du diagramme de spéciation correspondent 
aux conditions expérimentales. 
La force ionique exprimée en molale et molaire s'exprime selon les équations Eq. A-1 
et Eq. A-2 respectivement. 
2
2
1
iim zmI = Eq. A-1 
2
2
1
ii zCI = Eq. A-2 
où :  Im représente la force ionique en molale, 
 I représente la force ionique en molaire, 
 mi est la molalité des ions i présents en solution, 
 Ci est la concentration molaire des ions i présents en solution, 
 zi est la charge des ions i présents en solution 
En toute rigueur, l'activité des différents ions doit être prise en compte pour calculer 
les grandeurs thermodynamiques. L'activité ai d'ion ion i s'exprime en fonction de sa 
concentration molale mi ou molaire Ci, selon un coefficient de proportionnalite i ou Yi qui 
correspond au coefficient d'activité de l'espèce i à l'échelle molale (Eq. A-3) et molaire 
(Eq. A-4) respectivement. 
iii ma γ= Eq. A-3 
iii CYa = Eq. A-4 
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Lorsque la concentration tend vers 0, c'est-à-dire lorsque l'on s'approche d'une solution 
idéale, le coefficient d'activité tend vers 1 qu'il s'agisse de l'échelle molale ou de l'échelle 
molaire. Le coefficient d'activité permet donc d'évaluer l'écart à l'idéalité d'une solution [2,3]. 
L'utilisation de l'échelle molale est courante dans les calculs de constantes 
thermodynamiques car elle est indépendante de la température et de la pression. Au contraire, 
l'échelle molaire d'usage plus simple mais qui dépend de ces paramètres lui sera préférée lors 
de détermination expérimentales des données thermodynamiques.  
Il existe plusieurs modèles de correction de la force ionique, nous ne décrirons que la 
Théorie d'Interaction Spécifique qui est le modèle choisi pour réaliser les corrections de force 
ionique dans ce travail, compte tenu de la force ionique élevée (1 M) à laquelle les 
expériences ont été effectuées.  
 Correction de la force ionique par la Théorie d'Interaction Spécifique
La Théorie d'Interaction Spécifique (TIS) a été developpée par Brønsted-Guggenheim-
Scatchard, elle est applicable jusqu'à des forces ioniques élevée (3-4 M) contrairement au 
modèle de Debye-Hückel, dont la TIS est une extension, qui est basé sur des interactions à 
longue distance et qui ne permet de corriger les données que pour des forces ioniques 
inférieures à 0,03 M. Dans le modèle de Debye-Hückel le logarithme du coefficient d'activité 
à l'échelle molale s'exprime en fonction du carré de la charge des ions en solution et de la 
force ionique selon l'équation . 
DHii Dz ×−=
2logγ Eq. A-5 
Où 
m
m
DH
IBa
IA
D
+
=
1
Eq. A-6 
où :  i représente le coefficent d'activité à l'échelle molale, 
 zi est la charge des ions i présents en solution, 
 DDH est le coefficient de Debye-Hückel, 
 Im représente la force ionique en molale, 
 A est la constante de Debye-Hückel, 
 Ba est un paramètre empirique une constante de Debye Hückel (B) et la 
distance d'approche (a) selon la loi de  Debye-Hückel [4]. 
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Dans la littérature, le coefficient Ba est supposé égal à 1,5 kg1/2.mol–1/2 à 25°C [4]. De ce 
fait, la variation de la constante B en fonction de la température étant disponible dans la 
littérature pour des températures allant de 0 à 75°C, la distance minimale d’approche a pu être 
estimée. Le paramètre Ba est alors ajusté en fonction de la température sachant que le 
paramètre a ne varie quasiment pas en dessous de 175°C [4]. De même, la constante A est 
disponible dans la littérature pour des températures comprises entre 0°C et 75°C [4]. 
Le modèle TIS prenant en compte les interactions à courte distance permet d'étendre le 
domaine d'application de la théorie de Debye-Hückel grâce à l'introduction des coefficients 
d'interaction spécifique (i,k,Im) selon l'équation Eq. A-7 . 

×+×−=
k
kIkiDHii mDz m ),,(
2log εγ Eq. A-7 
Les coefficients d'interaction spécifique (i,k,Im) représentent l'interaction entre les ions i 
et k à la force ionique molale Im. Ces coefficients ne dépendent que très peu de la 
force ionique pour des électrolytes de type 1:1, 1:2 et 2:1 à des molalités inférieures à 
3,5 mol.kg-1[4]. En effet, dans le cas où la force ionique est imposée par le sel de fond inerte, 
les concentrations des constituants de ce sel sont beaucoup plus importantes que celles des 
solutés étudiés. De ce fait, la somme des paramètres d’interaction peut être simplifiée en ne 
considérant que les coefficients d’interaction entre les ions étudiés et les ions de charge 
opposée du sel de fond. De plus, les paramètres (i,k,Im) sont considérés comme nuls pour des 
ions de même signe ou non chargés. En effet, ces paramètres décrivant l’interaction entre ions 
à courte distance ne peuvent exister pour des ions très éloignés les uns des autres du fait de 
répulsions électrostatiques [4]. La variation des paramètres (i,k,Im) en fonction de la pression est 
considérée comme négligeable sur le domaine de températures inférieures à 100°C [5]. En 
revanche, ces paramètres d'interaction spécifique varient en fonction de la température. Une 
variation des (i,k,Im) linéaire en fonction de la température s'avère être une bonne 
approximation pour une gamme de température faible. E. Giffaut [5] propose d'exprimer la 
variation des (i,k,Im) selon l'équation Eq. A-8. 
T
T
TT
T
Iki
IkiIki
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∆×


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ε
εε Eq. A-8 
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Pour un équilibre chimique tel que aA + bB  cC + dD, la Théorie d'Interaction 
Spécifique se traduit par l'expression suivante : 
mIDzKKIK mDHd
D
c
C
b
B
a
A
m ×∆−∆+=
×
×
+= )()(logloglog)(log 200 ε
γγ
γγ
Eq. A-9 
où :  22222 BADC zbzazdzcz ×−×−×+×=∆
    =c x (C, M+ ou X-) + d x (D, M+ ou X-) - a x (A, M+ ou X-) - b x (B, M+ ou X-) 
    MX représentant le sel de fond qui impose la force ionique à la molalité m. 
Afin de tracer les diagrammes de spéciation en prenant en compte les corrections de 
force ionique par la Théorie d'Interaction Spécifique, il est nécessaire de convertir les 
concentrations des espèces, exprimées en molaire en pratique, à l'échelle molale. 
L'équation Eq. A-10 permet d'effectuer cette conversion pour un mélange binaire : 
ii
i
i
MC
C
m
−×
×
=
ρ1000
1000
Eq. A-10 
où :  mi représente la molalité du soluté i, 
 Ci représente la molarité du soluté i, 
 Mi est la masse molaire du soluté i et 
 est la masse volumique de la solution, exprimée en g.cm3. 
Söhnel et Novotny [6] ont tabulé des paramètres empiriques (A, B, C, D, E et F) 
permettant de déterminer la masse volumique d'un mélange binaire en fonction de la 
température  exprimée en degrés Celcius: 
22/32/32/32)()( θθθθθρθρ iiiiiieau FCECDCCCBCAC ++++++= Eq. A-11 
Avec eau() défini selon l'équation suivante par Söhnel et Novotny 
[6] : 
2/321 101744,610043,265,999)( θθθρ −− ×−×+=eau Eq. A-12 
Pour un mélange ternaire, la relation Eq. A-11 n'est plus applicable et la masse 
volumique de la solution peut être calculée selon l'équation Eq. A-13 [7]. 
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Eq. A-13 
où :  Ci et Cj représentent les concentrations des solutés i et j dans le mélange, 
 Ci
bi et Cj
bi représentent les concentrations des solutés i et j dans une solution 
d'activité égale à celle du mélange ternaire, 
 Mi et Mj sont les  masses molaires des solutés i et j et 
  i
bi et j
bi sont les masses volumiques des solutions des solutés i et j dont 
l'activité d'eau est égale à celle du mélange. 
Pour décrire nos mélanges, l'hypothèse d'une solution simple a été admise, le système 
ternaire doit donc vérifier la relation de Zdanovskii-Stokes-Robinson (relation Z.S.R) à 
activité d'eau (aw) constante 
[7,8] : 
1
1
=

=
n
i
bi
i
i
C
C
Eq. A-14 
où :  Ci
bi représente la concentration du soluté i dans une solution d'activité égale à 
celle du mélange ternaire 
Une fois la masse volumique déterminée, la molalité de chaque soluté peut être 
calculée à l'aide de l'équation Eq. A-10. Ainsi, par l'intermédiaire de la relation Eq. A-1, la 
force ionique exprimée en molale peut être déterminée qu'il s'agisse d'un mélange binaire ou 
ternaire. 
Aucune mesure d'activité d'eau n'a été effectuée au cours de ce travail. Ce paramètre a 
été calculé à l'aide de l'équation Eq. A-15 reliant l'activité de l'eau aw au coefficient osmotique 
 d'une solution aqueuse [9]. Les paramètres physicochimiques des électrolytes utilisés au 
cours de cette étude sont disponibles dans la littérature à 25°C [10]. 
1000
ln 2OHw
mM
a
φν
−= Eq. A-15 
où :  aw représente l'activité de l'eau de la solution de molalité m, 
   est le coefficient osmotique de la solution, 
   représente la somme des coefficients stœchiométriques et 
  MH2O est la masse molaire de l'eau (18,015 g.mol
-1). 
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Les données répertoriées par V.M.M. Lobo [10] permettent d'exprimer la molalité mi
bi
et la concentration Ci
bi de chaque soluté i utilisé au cours de cette étude en fonction de 
l'activité de l'eau aw. Les variations de molalité en fonction du coefficient osmotique pour les 
électrolytes utilisés ont été compilées par V.M.M. Lobo [10], ainsi par l'intermédiaire de 
l'équation Eq. A-15, on peut exprimer la molalité en fonction de l'activité de l'eau à l'aide d'un 
polynôme d'ordre 3 : 
11
2
1
3
1 δγβα +++= wwwbii aaam Eq. A-16 
De même, la concentration peut être exprimée en fonction de la molalité par un 
polynôme d'ordre 2, en utilisant les densités données en fonction de la molalité ou de la 
concentration par V.M.M. Lobo [10] et par l'intermédiaire de l'équation Eq. A-10. : 
22
2
2 )( γβα ++= biibiibii mmC Eq. A-17 
La combinaison des deux ajustements définis par les équations Eq. A-16 et Eq. A-17, 
permet d'exprimer la concentration en soluté en fonction de l'activité de l'eau par 
l'intermédiaire d'un polynôme d'ordre 6 du type : 
MaLaKaJaIaHaGC wwwwww
bi
i ++++++= )()()()()()(
23456
Eq. A-18 
où G, H, I, J, K, L et M sont les paramètres d'justement spécifiques à chaque soluté. 
Une fois ces sept paramètres déterminés, l'activité de l'eau permettant de respecter la 
condition définie à l'équation Eq. A-14 est obtenue par la méthode des essais-erreurs. Une fois 
les Ci
bi déterminés, le calcul de la masse volumique pour un mélange ternaire peut être calculé 
à l'aide de l'équation Eq. A-13 et la force ionique peut être calculée à l'échelle molale. Ceci 
permettant de calculer logK(Im) pour les différents complexes formés dans les différents 
milieux considérés et ainsi de tracer le diagramme de spéciation de l'uranyle à 25°C. 
La conversion de force ionique de molaire à molale par la prise en compte d’un 
mélange ternaire n’a été effectuée qu’à la température de 25°C, température pour laquelle tous 
les paramètres nécessaires à cette conversion sont connus. Pour les autres températures, il a 
été décidé de calculer la force ionique molale par la moyenne de la somme des molalités de 
chacun des constituants calculées selon un mélange binaire selon l'équation Eq. A-19. 
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2
2
1
ii
bi
m zmI = Eq. A-19 
Il a été vérifié à 25°C que l'erreur introduite par ce type de calcul était faible 
(inférieure à 0,05 mol.kg-1). Cette condition étant respectée sur toute la gamme de pH étudiée 
pour chacun des milieux, nous avons choisi d'effectuer la correction en force ionique en 
considérant un mélange binaire à toutes les températures. A titre d’exemple, le Tableau A-1 
présente le calcul, de la force ionique molale à 25°C pour un mélange NaClO4 à 0,5 M et 
HClO4 à 0,5 M par les deux méthodes de calcul. 
Tableau A-1 : Exemple de calcul de la force ionique molale pour une température de 25°C. 
C 
(mol.L-1)
M 
(g.mol-1)

bi
(g.L-1) 
	
(g.L-1) 
m 
(mol.kg-1)
eau 
(g.L-1) 
Im
bi
(mol.kg-1)
Im
(mol.kg-1) 
HClO4 0,50 100,439 1024,3 1029,1 
0,51 
997,04 1,03 1,03 
NaClO4 0,50 122,439 1035,45 0,51 
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ANNEXE IV : CARACTERISATION PHYSICO-CHIMIQUE DE LA MAGNETITE
De précédentes études ont montrées que la synthèse de la magnétite pure est complexe 
et peut mener à la formation de maghémite (-Fe2O3) 
[11]. Or, la présence d'une phase 
secondaire peut affecter significativement le comportement du matériau comme cela a été mis 
en évidence dans la littérature [12]. La magnétite, Fe3O4 utilisée au cours de ce travail provient 
de chez Alfa Aesar, le degré de pureté annoncé pour ce composé est supérieur à 99,997 %. Ce 
matériau commercial qui nécessite tout de même un traitement préliminaire (lavage afin 
d'éliminer les éventuelles impuretés de surface), a d’ores et déjà été utilisé pour des études 
menées notamment à EDF[11-15]. 
Cette partie est consacrée à l'étude du solide d'un point de vue massif. Le protocole de 
lavage du substrat y est décrit. Par ailleurs, la caractérisation du solide qui passe par la 
description de ses caractéristiques structurales mais également par la détermination de sa 
surface spécifique, son analyse par diffraction des rayons X et l'étude de la dissolution du 
matériau ayant déjà fait l'objet d'études dans la littérature, un rapide résumé des données 
recensées sera présenté. 
• Structure cristallographique
La magnétite (Fe3O4) cristallise dans le système cubique faces centrées dont le 
paramètre de maille a s'élève à 0,83941 nm. C’est une structure spinelle inverse (Fd3m) ce qui 
lui confère ses propriétés magnétiques. Dans cette structure, les ions O2- forment un réseau 
cubique faces centrées, les ions fer divalents occupent ¼ des sites octaédriques et les ions fer 
trivalents se partagent pour moitié dans les sites octaédriques (¼ des sites) et pour moitié dans 
les sites tétraédriques (
 des sites) [16] ( 
Figure A-2). On peut alors considérer sa formule sous la forme Fe3+tetFe
2+
octFe
3+
octO4, 
où « tet » correspond à la coordination tétraédrique par les anions O2- et «oct» correspond à la 
coordination octaédrique par les anions O2-. Par ailleurs, le faible taux d'occupation des sites 
et l'interchangeabilité des ions Fe2+  et Fe3+ dans les sites octaédriques sont à l'origine des 
propriétés catalytiques de la magnétite [11,17] qui peuvent jouer un rôle dans les réactions 
d'oxydo-réductions. 
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Figure A-2 : Données cristallographiques de la magnétite : 
A : Représentation du réseau cubique faces centrées de la magnétite, 
B : Présentation des sites cristallographiques occupés par O2-, Fe2+, Fe3+ et les sites vacants 
[11]
. 
• Lavages
La présence d'impureté, même en faible quantité, peut considérablement modifier les 
propriétés de surface du matériau [12]. Aussi, la magnétite a d'abord été lavée. Dans un premier 
temps, des lavages en milieu basique ont été effectués afin d'éliminer les espèces anioniques 
puis des lavages en milieu acide ont été réalisés pour éliminer les espèces cationiques. Enfin, 
la magnétite a subit plusieurs lavages à l’eau milli-Q jusqu'à pH et conductivité constants. Le 
protocole de lavage suivi est celui décrit par Mansour [11]. 
Pour 20 g de magnétite, deux lavages successifs avec 250 mL de solution d'hydroxyde 
de potassium à pH = 12 sont effectués sous argon. Le temps de contact de chaque lavage est 
de 30 minutes. La poudre est séparée de la solution par sédimentation et prélèvement du 
surnageant. On procède ensuite à deux lavages successifs par 250 ml d'acide chlorhydrique à 
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pH = 4 en respectant le même temps de contact que précédemment. La dernière étape consiste 
à laver (environ10 fois) avec 250 mL d'eau milli-Q jusqu'à pH constant. La poudre est alors 
récupérée par filtration et séchée dans un dessiccateur sous atmosphère d'argon pendant 
24 heures.
Afin de limiter l’oxydation de la magnétite ainsi que la fixation de carbonates à sa 
surface, le lavage est effectué sous une atmosphère d’argon. Les solutions de KOH et d'HCl, 
ainsi que l’eau utilisées pour le lavage, subissent un barbotage à l’argon préalablement à leur 
utilisation. 
Le composé ayant été lavé, il est nécessaire d'en vérifier la pureté et de le caractériser. 
• Diffraction des rayons X
La présence d'impureté même en faible proportion peut modifier significativement le 
comportement des ions en solution vis-à-vis du matériau en suspension. Catalette et al. [12] ont 
en effet montré que Cs+ ne se sorbe pas sur la magnétite pure sous les conditions de pH 
attendues dans les sites de stockage en géologie profonde mais peut être sorbé si la magnétite 
contient des impuretés comme la silice. 
La magnétite a été analysée par diffraction des rayons X à l’aide du même appareil que 
celui utilisé pour caractériser la monazite (Röntgen; BRUKER AXS - D8 Advance) en 
utilisant la raie K du cuivre  (=1,5418 Å). L’acquisition du diffractogramme de la magnétite 
a été réalisée pour des valeurs de 2 comprises entre 20° et 70° avec un pas de 0,01°. La base 
de données JCPDS a été utilisée pour indexer les raies observées par diffraction des rayons X. 
Le diffractogramme obtenu lors de l’analyse de la magnétite commerciale est présenté 
à la Figure A-3. Il a été comparé aux raies du diffractogramme de référence de Fe3O4 (Fiche 
JCPDS n°1-082-1533). 
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Figure A-3 : Diffractogramme de la poudre de Fe3O4. 
Les raies observées aux angles 2= 38,5°et 2= 44,8° sont attribuées au support en 
aluminium. L’ensemble des autres raies du diffractogramme obtenu est en accord avec les 
raies du diffractogramme de référence (fiche JCPDS) de Fe3O4.
Aucune phase secondaire n'a été mise en évidence lors de l'analyse de la poudre 
commerciale de magnétite utilisée au cours de ce travail.  
Cependant, C. Mansour [11] qui a utilisé la même magnétite commerciale a mis en 
évidence la présence, en faible proportion d'hématite. De plus, cet auteur indique que la 
diffraction des rayons X ne permet donc pas d’exclure la présence de la phase oxydée 
(maghémite). La maghémite ( - Fe2O3), qui est un oxyde de même composition que l’hématite 
( ! Fe2O3), ne peut être différenciée de la magnétite par diffraction des rayons X car elle a la 
même structure que celle-ci. C. Mansour a effectué des analyses complémentaires et a mis en 
évidence que la quantité d'impuretés (hématite ou maghemite) n'excède pas 5 %.  
• Détermination de la surface spécifique
Les données recensées dans la littérature rapportent que la surface spécifique de la 
magnétite est faible [18,19].La magnétite utilisée dans cette étude est un produit commercial 
provenant de chez Alfa Aesar. La surface spécifique de cette même magnétite a déjà été 
déterminée dans la littérature [20,21] par BET par absorption de kripton. Ces auteurs rapportant 
une surface spécifique de 1,68 ± 0,02 m2.g-1. 
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• Dissolution
Contrairement à la monazite, la dissolution de la magnétite n'est, selon les conditions 
opératoires, pas négligeable. Plusieurs auteurs se sont d'ores et déjà intéressés à la dissolution 
de ce composé [11,22-25]. C.  Mansour [11] rapporte que cet oxyde de fer est susceptible de ce 
dissoudre en milieu acide selon l'équation Eq. A-20. 
Fe3O4(s) + 2 H3O
+
 Fe2+ + Fe2O3 +3 H2O Eq. A-20 
Cet auteur a étudié la spéciation du fer entre 25°C et 300°C en présence de sulfates 
pour des concentrations de 10-2 M et 10-5 M en milieu KCl. Elle a mis en évidence la 
dissolution de la magnétite en hématite et Fe2+ pour des pH inférieurs à 6 unités et sa stabilité 
au delà de pH = 6 à 25°C et a également montré que pour des températures beaucoup plus 
élevées (300°C), la magnétite est l'espèce la plus stable et prépondérante quel que soit le pH 
lorsque la concentration en sulfates s'élève à 10-5 M. Pour des concentrations plus élevées en 
sulfates (10-2 M) et à 25°C, la magnétite se dissout en hématite et Fe2+ pour des pH inférieurs 
à 5,2 et au delà de pH = 5,2, la magnétite est totalement dissoute et le fer précipite sous la 
forme de pyrite et de l'hématite, l'hématite devenant l'espèce prépondérante. A 300°C, pour 
des concentrations en sulfates de 10-2 M,  la magnétite prédomine pour des pH supérieurs à 
3,5  unités et qu'en dessous de ce pH de la pyrite (faible proportion) et de l'hématite sont 
formées. J. Chivot [25] a quant à lui calculé les produits de solubilité de la magnétite à 25°C en 
milieu réducteur et en milieu oxydant (Equations Eq. A-21 et Eq. A-22 respectivement) à 
partir de données thermodynamiques issues de la littérature. 
Milieu réducteur : 
1/3 Fe3O4(s) + 2 H
+ + 1/3 H2(g)  Fe
2+ + 4/3 H2O(l)
logKsFe3O4,R=12,05 Eq. A-21 
Milieu oxydant : 
1/3 Fe3O4(s) + 3 H
+
 Fe3+ + 1/6 H2(g) + 4/3 H2O(l)
logKsFe3O4,O=0,95 Eq. A-22 
Les données recensées dans la littérature montrent que la dissolution de la magnétite 
doit être étudiée en fonction du milieu, du pH et de la température. Aussi, une étude complète 
de la dissolution de la magnétite en fonction du pH, de la température et du milieu devra être 
réalisée afin de déterminer tous les processus intervenant lors de la mise en contact de la 
magnétite et de la solution contenant l'uranyle. 
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Etude thermodynamique de la sorption de 
l'uranyle sur la monazite et la magnétite 
Résumé : 
Les phénomènes d’adsorption interviennent dans les processus géochimiques gouvernant ainsi le 
transport des contaminants. Par ailleurs, les variations de température sont susceptibles d’influencer 
significativement leur comportement vis-à-vis de la surface des minéraux. Aussi, l'influence de la 
température sur la sorption doit être étudiée afin de mieux appréhender le devenir des éléments dans 
l'environnement. Dans cette optique, l'interaction entre un ion modèle, l'uranyle et deux minéraux a été 
étudiée. Dans un premier temps, un composé méthodologique, la monazite, a été choisi afin de 
déterminer la démarche à suivre pour étudier l'influence de la température sur la sorption de l'uranyle 
dans trois milieux plus ou moins complexants. Puis, des tests préliminaires ont été réalisés pour 
étudier la sorption de l'uranyle sur un composé d'intérêt industriel, la magnétite, en appliquant la 
démarche mise en place. Le solide a d'abord été caractérisé d'un point de vue massif puis les 
caractéristiques acido-basiques de sa mise en suspension dans les trois électrolytes (NaClO4, NaNO3 et 
Na2SO4) ont été étudiées en fonction de la température. Les constantes d'équilibre associées aux 
réactions de déprotonation des sites de surface ont été déterminées entre 25°C et 95°C par 
modélisation de courbes de titrages potentiométriques. Les simulations ont été effectuées en limitant 
au maximum le nombre de degrés de liberté du système. Le modèle 1-pK a donc été préféré au modèle 
2-pK en raison du nombre de paramètres ajustables plus limité dans ce modèle. Des contraintes 
expérimentales telles que le pH de point de charge nulle ou les enthalpies déterminées par mesure 
directe des chaleurs associées par microcalorimétrie de mélange ont été imposées pour déterminer les 
constantes d'équilibre acido-basiques. La sorption de l'uranyle en fonction du pH sur le même 
intervalle de température a été étudiée en alliant l'acquisition de données macroscopiques telles que les 
sauts de sorption et la spéciation en solution à une étude structurale menée par analyse par 
spectrofluorimétrie laser permettant l'identification des espèces sorbées. La simulation des sauts de 
sorption permettant d'accéder aux constantes associées aux réactions de sorption a été réalisée en 
imposant les caractéristiques acido-basiques préalablement déterminées. Des mesures directes, par 
microcalorimétrie de mélange, des chaleurs mises en jeu lors de la sorption de l'uranyle ont permis de 
tester la validité de la loi de Van't Hoff sur ce phénomène. La même démarche a été suivie pour 
étudier l'influence de la température sur la sorption de l'uranyle sur la magnétite en milieu NaClO4 et 
NaNO3. Cependant, l'étude structurale par spectrofluorimétrie laser n'a pu être réalisée en raison de la 
couloration noire de la magnétite. 
Thermodynamical study of uranyl sorption onto lanthanum 
monophosphate (LaPO4) and magnetite (Fe3O4)
The migration of radiotoxic elements in the geosphere is mainly regulated by chemical parameters 
which control the partitioning of the elements between mineral phases and aqueous solutions. 
Variation in temperature may affect the retention properties of a mineral surface and requires a careful 
investigation in order to understand the radionuclides behavior in the geosphere. In this way, the 
interaction mechanisms between uranium(VI) and two minerals (LaPO4 and Fe3O4) have been studied. 
In a first step, the monazite (LaPO4) has been chosen as methodological solid in order to clearly define 
all the different stages needed to completely characterize the influence of temperature on the sorption 
phenomena. To reach that goal, three media, more or less complexants towards aqueous uranyl and the 
mineral surface, have been considered. Physico-chemical as well as surface acid-base properties of the 
solid surface have been studied by considering three electrolytes (NaClO4, NaNO3 and Na2SO4) and 
temperatures ranged from 25°C to 95°C. The point of zero charge has been found to be identical for 
perchlorate and nitrate media (pHPZC=2.1) but it was found to be one pK unit higher for the sulfate 
medium indicating a sorption of the background electrolyte ions. The reaction heats associated to the 
hydration of the solid have been measured by using microcalorimetry and the nature of the reactive 
surface sites has been determined by carrying out Time-Resolved Laser-Induced Fluorescence 
Spectroscopy (TRLFS). On the basis of these experimental constraints, the titration curves obtained 
for the monazite suspensions were fitted by using the Constant Capacitance Model and the 1-pK 
model was preferred to characterize the surface charge evolution, due to the limited number of 
adjustable parameters. The surface protonation constants being determined, the behavior of U(VI) 
towards the monazite surface in the three electrolytes has been investigated. On the basis of both U(VI) 
speciation in solution and the results of a structural study carrying out by using TRLFS together with 
calorimetric measurements, the sorption edges have been modeled and the corresponding sorption 
constants determined. Since these values take into account a wide number of experimental results 
(both structural and thermodynamical ones) they appear to be accurate and could be extrapolated more 
confidently to other physico-chemical conditions. The experimental approach being validated with the 
methodological solid, preliminary tests have been carried out to study uranyl sorption onto a second 
substrate, the magnetite, more relevant than monazite in the field of radionuclides migration in the 
geosphere. 
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